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RESUMO 
A possibilidade de investigação de reações em condições adversas tem revelado 
propriedades exóticas de muitas reações, a priori, bem estabelecidas em química. Uma 
abordagem que tem ganho destaque para explicação desses fenômenos é a teoria do 
tunelamento quântico. Neste trabalho, algumas dessas reações foram revisitadas sob uma nova 
abordagem: a dos efeitos cooperativos e mudanças de molecularidade, para elucidar os 
mecanismos envolvidos nesses processos reativos. Assim, ao longo desses estudos, foi 
demonstrado, por meio dessa proposta alternativa, que o mecanismo do rearranjo de metil-
hidroxicarbeno e hidroxicarbeno, em temperaturas ultrabaixas, é expressivamente favorável 
quando ocorre bimolecularmente em relação ao unimolecular, já estabelecido.  Verificou-se 
que a barreira associada ao processo de transferência protônica na formação de agregados de 
(HF)n, diminui com o número de moléculas no agregado. Demonstrou-se o efeito explícito e 
implícito do solvente no equilíbrio aldo-enólico e a inevitável participação do solvente para a 
transferência protônica, o qual proporciona o equilíbrio e a consequente mudança de 
molecularidade do processo. Analisou-se a influência das ligações de hidrogênio na 
estabilidade dos LIs estudados e a sua capacidade de captura de CO2 e, baseado nesses dados 
realizou-se o design de um LI verde, que apresentou um bom potencial de capacidade 
quimissortiva de CO2. Através de análises NBO e QTAIM, para os sistemas estudados, foi 
observado um aumento geral na energia de deslocalização com o aumento de molecularidade 
no processo, devido aos efeitos cooperativos. E foi observado, ainda, que a estabilidade 
eletrônica, conferida pelos efeitos cooperativos, corrobora as tendências observadas pelos perfis 
cinéticos e termoquímicos dos processos. Constatou-se também que a possibilidade de 
tunelamento é remota para os casos estudados, visto que o caminho em que o tunelamento 
ocorreria não representa cineticamente os processos. Foi demonstrado que os efeitos 
cooperativos não podem ser negligenciados no estudo de reações químicas, pois tais efeitos 
podem afetar drasticamente o mecanismo e, consequentemente, as interpretações acerca do 
curso de uma reação química. Finalmente, para as reações estudadas, os efeitos de 
cooperatividade se mostraram mais adequados à elucidação desses fenômenos, por apresentar 
menores barreiras energéticas e maiores energias de estabilização eletrônica. 
PALAVRAS CHAVE: Efeitos Cooperativos, Molecularidade, Energias de Ativação, NBO, QTAIM, Cinética 
Não-Arrhenius, Não-extensividade, Tunelamento, Estado de Transição. 
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ABSTRACT 
The possibility of investigate chemical reactions under adverse conditions has been 
uncovered exotic properties of many reactions, a priori, well established in chemistry. The 
quantum tunneling theory approach has gained prominence for this phenomena explanation fot 
very low temperature. In this work, some of these reactions was revisited, under a new 
approach: the cooperative effects and molecularities changes, to elucidate these reactive 
processes mechanisms. Thus, throughout these studies, was demonstrate, by this alternative 
proposal, that methylhydroxycarbene and hydroxycarbene rearrangements mechanism, in 
ultracold temperatures, was expressive favored when the rearrangemente is bimolecular instead 
of unimolecular, already established. It was verified that energetic barrier of protonic transfer 
process in the (HF)n aggregates formation decreases with increase of molecules number in 
aggregate. It was demonstrated the implicit and explicit solvent effect of aldo-enolic 
equilibrium, and the inevitable solvent participation on protonic transference, which provides 
the equilibrium and consequently the changes of the molecularity of the process. Analyzed the 
hydrogen bonds influence in the ionic liquid stability and the CO2 capture capacity by these 
systems; and based on these data, a green ionic liquid design was realized which show major 
potential to CO2 chemisorptive capacity.  Through NBO and QTAIM analyses, for studied 
systems, it was observed a general increase of delocalization energy and molecularity of these 
process, due the cooperative effects. Was still observed that electronic stability, set by the 
cooperative effects, corroborates the observed trends on kinect and thermodynamic profiles of 
theses process. It was found too that the tunneling possibility it is remote for studied cases, 
since the pathway which tunneling would occur does not represent kinetically theses process.  
It was demonstrated that cooperative effects can not be neglected in study of the chemical 
reactions, because such effects can drastically affect the mechanism, and consequently, the 
interpretations about the chemical reaction process. Finally, for the studied reactions, the 
cooperative effects showed an approach more adequate for these phenomena elucidation, once 
it presents lower energetic barriers and highest stabilization electronic energies.  
KEYWORDS: Cooperative Effects, Molecularity, Activation Energy, NBO, QTAIM, Non-Arrhenius Kinetics, 
Nonextensivity, Tunnelling, Transition State. 
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1 – INTRODUÇÃO À TESE 
É fato, que uma parcela imensa dos estudos desenvolvidos em Química é realizada em 
quantidades mensuradas em termos de quantidade de matéria (mols), ou seja, múltiplos e 
submúltiplos da constante de Avogadro. Considerando sistemas genéricos – compostos por 
átomos e/ou moléculas – quando em condições reais, essas moléculas estão constantemente 
sujeitas à forças de outros átomos e moléculas, as chamadas forças intermoleculares.1-7 Tais 
forças são as responsáveis por muitas das propriedades físicas e químicas das substâncias – 
desde ponto de fusão e ebulição, até reatividade frente a outros sistemas – e as condições às 
quais o sistema é submetido – como temperatura e pressão – influenciam consideravelmente o 
seu arranjo molecular e supramolecular. Essa influência se dá, em grande parte, devido as forças 
intra e intermoleculares guiarem as possibilidades organizacionais do sistema – através do 
direcionamento dos pontos de interação entre uma molécula com moléculas da vizinhança – 
tendo como força motriz o ganho de estabilidade.3-10 Entretanto, o número de possibilidades 
organizacionais permitidas é determinado por alguns fatores como restrições de arranjo da 
molécula e condições às quais o sistema é submetido, como temperatura e pressão.11-13  
Com o avanço da tecnologia e a enorme evolução dos equipamentos de análise, se 
tornou possível chegar a condições de pressão e temperatura limites – extremamente baixas ou 
elevadas – de tal modo que as possibilidades de investigação desses sistemas crescem 
diretamente com esses avanços. O aumento nos limites de análise tem levado à descoberta de 
comportamentos atípicos de substâncias em relação às suas condições usuais; como exemplo, 
desvios da linearidade na lei de Arrhenius14-17, propriedades diferenciadas de líquidos iônicos18-
27
, rearranjo de carbenos em temperaturas ultrabaixas28-30, reações bimoleculares no espaço31, 
etc.  
Neste contexto, algumas questões importantes são levantadas por químicos e físicos, 
tais como: “‘seria possível uma molécula se apresentar isolada (sem intervenção de campos 
exteriores de outras moléculas ou átomos)?’, ‘...e caso a substancia esteja submetida à uma 
condição de baixa pressão e temperatura?’, ou ainda, ‘seria possível que sistemas sob condições 
de pressão e temperatura ultrabaixos reagissem?’”. No caso de resposta afirmativa para o 
segundo questionamento, surgem outros, como: “‘o fenômeno ocorreria com ou sem a 
intervenção de moléculas vizinhas?’, ‘é possível que as reações ocorram por tunelamento 
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quântico de átomos?’, ou ainda, ‘as mudanças de molecularidade podem ocasionar quais efeitos 
sobre a energia de ativação de um processo?’, ‘qual a influência da formação de agregados 
moleculares e seus efeitos cooperativos na cinética de processos químicos?’, e finalmente, ‘se 
faz necessário falar de tunelamento quântico de átomos à luz dos efeitos cooperativos?’”. 
A motivação deste trabalho reside em contribuir para o debate de algumas dessas 
questões, tomando como base a influência dos efeitos cooperativos (efeitos de não aditividade 
em sistemas interagentes) – através da formação de agregados moleculares e estabelecimento 
de ligações de hidrogênio (intra e intermoleculares) – em processos químicos e na cinética das 
reações.  
Para tal, foram realizados estudos em nível teórico de algumas reações que, acredita-se, 
sofrer grande influência dos efeitos cooperativos; de modo que foram escolhidas reações nas 
quais ocorre o fenômeno de transferência protônica ou que podem ser estabilizadas através de 
ligações de hidrogênio. Assim, neste trabalho, serão estudadas as reações de rearranjo do metil-
hidroxicarbeno e hidroxicarbeno em temperaturas ultrabaixas, transferência protônica em 
agregados de HF, rearranjo aldo-enólico e captura de dióxido de carbono (CO2) por líquidos 
iônicos. O intuito da escolha dessas reações é procurar demostrar que nas mais diversas áreas 
os efeitos cooperativos não são negligenciáveis e devem ser estudados em profundidade. De 
modo que, para uma descrição mais realística de processos moleculares, a influência da 
vizinhança – como o meio solvente – deve ser considerada na modelagem quântica 
explicitamente. Os objetivos gerais e específicos deste trabalho serão descritos nos próximos 
tópicos. 
1.1 - Objetivos 
➢ Propor um novo ponto de vista e nova forma de tratar o mecanismo de reações 
químicas, especialmente teoricamente, à luz dos efeitos cooperativos. 
➢ Investigar teoricamente o mecanismo de reações nas quais ocorre o fenômeno de 
transferência protônica durante a reação ou sistemas que podem ser estabilizados 
por ligações de hidrogênio, à luz dos efeitos cooperativos, através da realização de 
um estudo do perfil termoquímico e cinético e de estrutura eletrônica dos sistemas 
em questão; 
3   
➢ Propor uma explicação alternativa para os desvios da lei de Arrhenius.  
➢ Contribuir para o melhor esclarecimento mecanístico de reações químicas em nível 
teórico; criando um banco de informações que corrobore os dados experimentais 
dessas reações e, assim, estabelecer uma sinergia entre o estudo teórico e 
experimental na descrição mecanística de reações químicas. 
➢ Após constituído o arcabouço de informações sobre os efeitos cooperativos, obtidos 
para reações mais simples, aplicar esses conhecimentos na descrição da estabilidade 
de líquidos iônicos (LIs) com capacidade – demonstrada experimentalmente – de 
captura de dióxido de carbono (CO2).  
➢ Criar um banco de dados que possibilite prever as propriedades de sistemas 
semelhantes a partir as regularidades encontradas entre os dados teóricos e 
experimentais, através do estudo teórico das propriedades e mecanismo de captura 
de um LI já existente. 
➢ Realizar o design teórico de um LI verde para aplicação em captura de CO2 com 
base nos estudos realizados para LI já sintetizados.  
1.1.1 – Objetivos Específicos 
➢ Demonstrar a influência, na descrição teórica, do efeito solvente implícito e explicito 
em reações químicas, especialmente para as reações nas quais ocorrem transferência 
protônica. 
➢ Evidenciar a importância de se avaliar a influência de ligações de hidrogênio, em 
sistemas que podem ter sua reatividade dirigida por essas interações 
intermoleculares. 
➢ Criar bases teóricas claras e intuitivas para estudos mecanísticos de reações químicas 
que permitam melhor interação entre teóricos e experimentalistas. 
➢ Desenvolver uma estratégia teórica de elucidação mecanística de reações químicas 
que possa ser, a priori, aplicada à vários tipos de reações, considerando a influência 
dos efeitos cooperativos. 
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2 – EFEITOS COOPERATIVOS E A NÃO-EXTENSIVIDADE 
Efeitos cooperativos32-49, em química, são efeitos de não aditividade na interação em um 
sistema químico interagente, efeito que pode ser considerado como a aplicação em química do 
problema de muitos corpos8, 50-53  da mecânica quântica 51-53. A ocorrência desses efeitos se dá 
pela interação entre sistemas químicos (podendo acontecer entre sistemas moleculares e/ou 
átomos e/ou fragmentos moleculares e/ou ligações químicas, etc.), de tal modo que o sistema 
interagente apresenta não aditividade em suas propriedades – tais como energia – em relação 
ao sistema não interagente. Essas interações podem ser intermoleculares (com moléculas iguais 
ou não), ou intramoleculares, e o comportamento dos sistemas interagentes é dependente da 
vizinhança. Assim, as propriedades físicas e químicas desses sistemas interagentes diferem das 
esperadas caso o sistema fosse isolado – e de comportamento independente – ou seja, 
apresentam caráter não extensivo. Esses efeitos podem ser sinérgicos (estabilizam o sistema 
termodinâmica- e/ou eletronicamente, polarizam ligações de modo à favorecer sua clivagem 
em uma reação, etc.) ou efeitos de anticooperatividade54-55, nas quais a interação poderá 
desestabilizar o sistema, ou outros efeitos antagônicos aos efeitos sinérgicos, em relação ao 
mesmo sistema não interagente.  
Em química os efeitos de cooperatividade estão presentes em todas as áreas e de diversas 
formas, como na formação de clusteres40, 43, 56, efeito do solvente57-60, catálise26-27, 44, 46, 61, dentre 
vários outros. São vários os exemplos da presença dos efeitos cooperativos em reações químicas 
e de sua influência no mecanismo desses processos. Um exemplo típico de cooperatividade é o 
efeito do oxigênio na hemoglobina, onde a captura de uma molécula de oxigênio por um dos 
grupos heme da hemoglobina torna os outros grupos heme mais ávidos pela complexação para 
saturação com oxigênio, por efeito cooperativo sinérgico62. Em catálise, o ligante de complexos 
organometálicos pode agir cooperativamente na ação catalítica do centro metálico, como, por 
exemplo em catalisadores tridentados de Rutênio na deshidrogenação catalítica de metanol63; 
sistemas contendo nanopartículas bimetálicas quirais e ácidos de Lewis foram utilizados de 
forma cooperativa na catálise de reações para formação de ligações C-C48 e em reações com 
transferência de hidrogênio44, 64. Na área de nanomateriais, outras propriedades como campo 
elétrico são utilizados de forma cooperativa sinérgica na síntese de novos materiais, como na 
síntese de nanofibras organizadas47. Demonstrando a grande importância do estudo desses 
efeitos de cooperatividade em reações químicas. 
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 Um dos tipos de interação mais importantes dentro da química, a ligação de hidrogênio 
(LH), é promovida por efeitos cooperativos sinérgicos; onde a força dessas interações em 
sistemas moleculares pode levar a formação de redes ou clusters, como na água35-36, 43, 56, 65-67. 
Se considerássemos, por exemplo, a ligação de hidrogênio entre duas moléculas de água 
isoladamente, essa interação apresentaria menor estabilidade que a mesma interação 
estabelecida entre duas moléculas de água em uma rede ou em um aglomerado65, como um 
trímero, hexâmetro, etc. 
A cooperatividade também pode ocorrer em interações intramoleculares. Por exemplo, 
em sistemas β-dicarbonílicos, o estabelecimento de uma LH intramolecular, característica 
nessas espécies, estabiliza o sistema em uma conformação que leva a formação de um anel. 
Essas interações são chamadas de ligações de hidrogênio assistidas por ressonância.68 Nesse 
tipo de sistema, a interação é “dirigida” pela formação de ligações π- e σ-cooperativas, assim 
intituladas por Jeffrey e Saenger69. 
As propriedades sinérgicas relacionadas ao estabelecimento de ligações de hidrogênio 
também são extremamente importantes em diversos fenômenos biológicos. Como exemplo, 
têm-se a coesão da estrutura de sistemas complexos como o DNA (deoxyribonucleic acid ou 
ácido desoxirribonucleico) através de ligações de hidrogênio estabelecidas entre bases 
nitrogenadas dos pares Watson-Crick.69 Na Figura 2.1 está ilustrado o estabelecimento de LHs 
entre as bases nitrogenadas Uracila e Adenina (interação importante no reconhecimento entre 
códon e anticódon para o transporte de informação na síntese de proteínas pelo RNA); e têm-
se, ainda na Figura 2.1, a ilustração de LHs entre as bases nitrogenadas que mantem coesa a 
estrutura de dupla hélice no DNA (Timina-Adenina e Guanina-Citosina). Ambos exemplos da 
grande importância dessas interações em sistemas biológicos.   
Figura 2. 1 Ligação de hidrogênio π-cooperativa entre pares de base nitrogenada do tipo pirimidina (uracila, timina 
e citosina) e purina (adenina e guanina). (Fonte: Referência 69) 
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Fica demonstrada a importância dos efeitos cooperativos, a partir da exposição desses 
exemplos de cooperatividade em química, e a necessidade de compreender a natureza dessas 
interações (especialmente as ligações de hidrogênio) e como caracterizá-las. Por meio da 
modelagem quântica pode-se caracterizar teoricamente essas interações e, a partir dessas 
análises, avaliar seus efeitos na estabilidade, reatividade e propriedades dos sistemas estudados. 
No próximo tópico será descrito, de forma breve, alguns aspectos relacionados as ligações de 
hidrogênio e como essas interações podem ser determinantes em algumas reações químicas, em 
especial as que ocorrem por transferência protônica. 
2.1 - Ligações de Hidrogênio 
Interações covalentes são a base da estabilidade de sistemas atômico-moleculares. A 
ligação de hidrogênio (LH) é umas das interações intermoleculares mais importantes em 
sistemas químicos e biológicos7, 70-72, interferindo diretamente nas propriedades químicas e 
físicas dos mais variados compostos. Essas interações atuam, por exemplo na coesão da 
estrutura do DNA73-77 e de proteínas70, 78 e operam no reconhecimento molecular em sistemas 
biológicos, que permite, por exemplo, a síntese de proteínas na célula através do RNA79-81. 
Confere ainda as propriedades anômalas da água35-36, 43, 56, 65-67, 72, 82-85, dos líquidos iônicos19-20 
(LIs), e é também muito importante em química supramolecular86. Além disso estão 
intimamente ligadas aos mecanismos de reações que apresentam transferências protônicas,15, 70, 
83, 87-89
 que ocorrem através de solvente ou substratos próticos90-93. Como exemplificado, devido 
ao seu caráter excêntrico e enorme importância dentro da química, há inúmeros trabalhos 
tratando de ligações de hidrogênio, desde de sua definição e caracterização, que não é trivial, 
até sua aplicação em diversos sistemas ao longo das últimas décadas.40, 68-69, 78, 94-100 
2.1.1 - Definições de Ligação de Hidrogênio 
Segundo a recomendação de definição do livro de ouro da IUPAC (International Union 
of Pure and Applied Chemistry) de 2011101 a ligação de hidrogênio (LH) é uma forma de 
associação entre um átomo eletronegativo e um átomo de hidrogênio ligado a um segundo 
átomo, relativamente eletronegativo. De forma que essa interação é melhor denominada como 
uma interação eletrostática (transferência de carga), intensificada pelo pequeno tamanho do 
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átomo de hidrogênio, característica que permite a proximidade entre os dipolos ou cargas dos 
átomos interagentes.  
Na seção de química orgânica teórica do livro de ouro da IUPAC96, a LH é definida 
como um tipo particular de interação multicêntrica (três centros e quatro elétrons) em um 
sistema do tipo X-H...Y, na qual o átomo de hidrogênio (H) está ligado covalentemente a um 
átomo eletronegativo X e estabelece uma ligação mais fraca com um átomo Y alinhando-se a 
um par de elétrons não ligantes (ENL) do átomo Y. Em outras palavras, uma LH pode ser 
definida como resultado de uma interação doadora-aceptora (comumente HOMO-LUMO), 
entre um átomo doador Y (através do par de ENL) e o átomo de H aceptor (através do orbital 
molecular antiligante, σ*, da ligação X-H). Resultando em uma interação de considerável 
caráter covalente. Como exemplo, têm-se a LH em um dímero de água na Figura 2.2.   
Figura 2. 2 Esquema de interação HOMO-LUMO para uma ligação de hidrogênio entre duas moléculas de água.  
Assim, podemos considerar que, no limite de interação, uma ligação de hidrogênio pode 
ser interpretada como uma interação do tipo ácido-base de Lewis. Neste contexto, uma 
transferência protônica, por exemplo, pode ser interpretada como uma reação ácido-base, sendo 
o átomo Y a base e o átomo de hidrogênio o ácido.  
Nesse tipo de interação, a diferença de eletronegatividade entre os átomos envolvidos, 
polariza a ligação, levando à um pequeno decréscimo de carga no átomo de hidrogênio, e um 
acúmulo de carga no átomo X. Assim, quanto maior a carga nuclear efetiva do átomo X, maior 
a polarização da ligação, favorecendo a interação entre os átomos Y (doador) e H (aceptor). 
Concomitantemente, a natureza do átomo Y também é muito importante para uma melhor 
interação Y-H. Fazendo uso da teoria de Ácidos e Bases Duros e Macios (Hard and Soft Acids 
and Bases - HASB) de Pearson1, 76, 102-104, o átomo de hidrogênio é considerado duro, devido a 
sua baixa polarizabilidade e raio pequeno, de maneira que – para melhor interação Y-H – o 
átomo Y também deve apresentar baixa polarizabilidade e pequeno raio, sendo considerado, 
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neste caso, uma base dura. Como exemplo, têm-se o átomo de flúor que estabelece forte ligação 
de hidrogênio com sistemas do tipo H-X. 
Para uma ligação de hidrogênio de caráter covalente, o ângulo entre os átomos X-H-Y 
que permite a melhor simetria de interação entre os orbitais envolvidos na ligação de hidrogênio 
é 180º (linear). Assim, comumente, quanto mais próximo de 180º for o ângulo entre os átomo 
X-H-Y, mais forte será a ligação de hidrogênio97. O comprimento da ligação X-H, usualmente, 
aumenta com o estabelecimento da ligação de hidrogênio, e a distância entre H e Y diminui101. 
Uma explicação para essa variação nos comprimentos de ligação é que o aumento da população 
no orbital molecular antiligante, σ* (da ligação X-H), ocasiona o aumento do comprimento da 
ligação X-H, à medida que a distância H-Y diminui pelo estabelecimento da interação. 
 A formação de ligações de hidrogênio estabiliza o sistema interagente, logo, o processo 
apresenta variação de energia livre de Gibbs, ΔG, negativa, indicando espontaneidade do 
processo. Steiner99, coloca que a energia relacionada à dissociação de ligações de hidrogênio 
se encontra entre 0.2 e 40.0 kcal.mol-1, de modo que essas ligações de hidrogênio foram 
classificadas como fortes (15-40 kcal.mol-1), intermediárias (4-15 kcal.mol-1) e fracas (<4 
kcal.mol-1) por Jeffrey94. Em seu trabalho Jeffrey94 ainda estabelece outras características para 
essa classificação, como comprimento de ligação, ângulo de interação, tipo de ligação, etc. 
Alguns desses dados estão expostos na Tabela 2.1.  
Tabela 2. 1 Dados relacionados a classificação de magnitude de “força” de ligações de hidrogênio por Jeffrey94. 
 
Ligação de Hidrogênio 
Forte Intermediária Fraca 







Comprimento de Ligação H...Y (Å) 1.2-1.5 1.5-2.2 >2.2 
Comprimento de Ligação X-H (Å) 0.08-0.25 0.02-0.08 <0.02 
Direcionalidade Forte Moderada Fraca 
Ângulos de Ligação (°) 170-180 >130 >90 
Energia de Ligação (kcal.mol-1) 15-40 4-15 <4 
Definir e caracterizar ligações de hidrogênio é complexo, pois há várias características 
e critérios na descrição de interação desse tipo. Ainda há, por exemplo, controvérsias sobre a 
caracterização de ligações de hidrogênio não clássicas. Essas interações envolvem átomos X e 
Y diferentes do usualmente abordado; as ligações do tipo C-H, como exemplo, também podem 
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estabelecer ligações de hidrogênio com um átomo Y, desde que haja o ambiente químico 
adequado. Esse ambiente deve favorecer, por exemplo, a polarização da densidade na ligação 
C-H, diminuindo a sua respectiva energia do orbital antiligante σ*C-H, tornando-o mais 
sucessível à interação com uma base de Lewis, para estabelecimento de uma ligação de 
hidrogênio. Essas interações são comumente chamadas de ligações de hidrogênio não clássicas, 
e contemplam interações do tipo nX→σ*H-C, π →σ*H-C, etc. Existem exemplos dessas LHs não 
clássicas na interação entre os pares cátion-ânion para formação dos líquidos iônicos, por 
exemplo. 
 Existem várias técnicas experimentais e teóricas usadas para se definir e caracterizar 
essas interações. Algumas dessas técnicas experimentais são as espectroscopias vibracionais de 
Infravermelho e Raman e Ressonância Magnética Nuclear (RMN)72, 94. Em 2013 foi utilizado 
a microscopia eletrônica de força atômica para caracterizar transferência protônica pela 
formação de ligações de hidrogênio em moléculas de 8-Hidroxiquinoleína73. Outras métodos 
de caraterização são a difração de raio X e difração de nêutrons, utilizada por Gilli40 e 
colaboradores, por exemplo, para estudar ligações de hidrogênio inter e intramoleculares. Além 
de outras ferramentas experimentais que podem ser utilizadas.71, 78, 99  
Em nível teórico, também há vários parâmetros que podem ser utilizados para 
caracterizar o estabelecimento de uma ligação de hidrogênio, tais como: a evolução do 
comprimento das ligações X-H e H-Y durante o estabelecimento da interação, análise de cargas, 
população eletrônica, transferência de densidade eletrônica, análise topológica, dentre outras34, 
105-109
. Ao longo deste manuscrito serão expostas algumas dessas análises; e elas serão utilizadas 
para caracterizar teoricamente os processos reativos estudados. 
2.1.2 - Estabilidade de Ligações de Hidrogênio 
Como exposto, as ligações de hidrogênio estão intimamente ligadas à estruturação de 
arranjos moleculares, devido ao forte caráter direcional dessas interações. No estado sólido, por 
exemplo, influenciam os modos de empacotamento em estruturas cristalinas, devido à 
organização que o sistema adquire para a formação de interações mais estabilizadoras. Em 
estruturas supramoleculares, alguns arranjos podem ser escolhidos em detrimento de outros 
devido à força das interações intermoleculares como as ligações de hidrogênio72, 74, 78. 
Comumente, a força motriz para o estabelecimento dessas interações é o aumento da 
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estabilidade, de modo que, neste tópico serão discutidos alguns dos fenômenos que relacionam 
a estabilidade dos sistemas com a formação de ligações de hidrogênio. 
Diferentes formas de empacotamento110, bem como arranjo em termos de 
molecularidade (dímeros, trímeros, redes lineares, etc) podem ser observadas em estruturas 
cristalinas a depender das condições de formação do cristal, tais como temperatura, pressão, 
solvente, etc. A água, por exemplo, pode cristalizar em diversas topologias diferentes, sendo a 
mais comum a hexagonal, por ser a estrutura mais estável, mas há dados de água em forma de 
dímeros, tetrâmeros, dentre outras. As fases do gelo, por exemplo, são fruto dessas mudanças 
topológicas dos clusters de água11, 63, 111-114, que podem ser dirigidas pelas condições do 
sistemas, como a temperatura12, por exemplo. A possibilidade de formação dessas diferentes 
redes altera as suas propriedades físicas, como densidade, volume, condução térmica e elétrica, 
etc. Na Figura 2.3 é exposto um diagrama de fase sólido-líquido para o gelo11, mostrando 
algumas possibilidades de organização da água em função da temperatura e pressão. 
 
Figura 2. 3 Diagrama de fase sólido-líquido do gelo. (Fonte: Adaptado da Referência11) 
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Durante o estabelecimento de LHs, vários arranjos são possíveis, de acordo com o 
sistema analisado, e alguns são mais estáveis que outros. A formação de arranjos moleculares 
como anéis ou pseudo-anéis pouco tensionados (frequentemente de seis membros) lhes confere, 
normalmente, maior estabilidade, em comparação à arranjos que apresentam tensão anelar, que 
podem levar a desestabilização do sistema formado. O ácido acético é um exemplo desse tipo 
de estabilização, pois é encontrado naturalmente na forma de dímero, devido a estabilidade 
conferida pelo arranjo formado (pseudo-anel de seis membros). 
Ligações de hidrogênio intramoleculares também podem estabilizar conformações 
específicas em uma série de moléculas. Um exemplo são os sistemas conjugados, onde a 
formação da LH pode levar a constituição de anéis com corrente anelar, ou seja, a LH favorece 
a deslocalização eletrônica na molécula acarretando na estabilização dessa conformação por 
efeitos cooperativos de interação; alterando, consequentemente, a reatividade dessas moléculas. 
Gilli e colaboradores chamaram esse tipo de interação de Ressonance Assisted Hydrogen Bond 
– RAHB68, ou em português, Ressonância Assistida por Ligação de Hidrogênio. Comumente 
se observa esse tipo de interação em sistemas como β-dicarbonílicos tais como β-dicetonas, β-
cetoaminas, β-cetoésteres etc. Na Figura 2.4, está apresentado um esquema de um sistema β-
dicarbonílico com a ligação O-H direcionada para o átomo de oxigênio vizinho para o 
estabelecimento da ligação de hidrogênio intramolecular, ocasionando a estabilização dessa 
conformação40, 78, 98, 115.   
Figura 2. 4 Sistema β-dicarbonílico. (Fonte: Adaptado da referência40) 
Essas interações são favorecidas por sistemas que fortaleçam essa conjugação. De forma 
que substituintes eletrodoadores em R1 e substituintes eletroretiradores em R2, favorecem a 
deslocalização eletrônica, o que foi verificado por Gilli e colaboradores40. Outros fatores 
também podem afetar esse tipo de interação, como a possibilidade de formação de agregados 
por efeitos cooperativos e o efeito de solventes que possam interagir diretamente com a 
molécula, por exemplo. 
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2.1.3 - Ligações de Hidrogênio, Efeitos Cooperativos e Efeito do Solvente 
Em um sistema solvatado, as moléculas do solvente também podem interagir com o 
substrato, de forma a estabilizá-lo, ou o contrário. A interação de moléculas do substrato (como 
o ácido carboxílico) com moléculas da vizinhança (solvente ou outra molécula de substrato) 
por ligações de hidrogênio pode levar a formação de estruturas auto-organizadas – através dos 
efeitos cooperativos – como pseudo-anéis116. No caso de sistemas com características de 
polaridade muito distintas – entre solvente e substrato – na qual a possibilidade de 
estabelecimento de interações solvente-substrato é diminuta, ocorre a tendência de aglomeração 
do substrato não-polar (hidrocarbonetos, por exemplo) em cavidades de solvente polar (água, 
por exemplo).  
Um exemplo desse tipo de fenômeno é o efeito hidrofóbico, o qual é descrito como a 
tendência de aglomeração de substratos não-polares em água93, 117-119. Os efeitos hidrofóbicos 
são comumente dirigidos pelo estabelecimento de ligações de hidrogênio entre as moléculas de 
água – as quais adquirem uma organização tal que formam cavidades (ou clatratos) ao redor do 
substrato não-polar aglomerado – e das interações intermoleculares do tipo van der Waals entre 
as moléculas do substrato não-polar, intensificadas pela sua aglomeração. Essas interações 
provocam um ganho de estabilidade entálpica (𝛥ܪ < Ͳ), acompanhada de diminuição entrópica 
total (𝛥ܵ < Ͳ) – devido a organização adquirida pelas moléculas de água e do substrato – 
levando a uma variação pequena da energia livre de Gibbs 117-120. A depender da temperatura e 
do tipo de substrato, a aglomeração é exergônica (𝛥ܩ < Ͳ).  Tal que, a diminuição da 
temperatura usualmente favorece a aglomeração do substrato em clatratos de água, devido a 
diminuição da contribuição negativa do termo ܶ𝛥ܵ na equação 𝛥ܩ = 𝛥ܪ − ܶ𝛥ܵ, uma vez que 𝛥ܵ é comumente < Ͳ para esse fenômeno117-121.  Um exemplo no qual reações entre substratos 
orgânicos, pouco polares, são favorecidas quando realizadas em água pelo efeito hidrofóbico 
são as reações de Diels-Alder93, 122 em água.  
Para exemplificar os efeitos de solvatação e estabilização por formação de pseudo-anéis, 
foram realizados cálculos em nível CBS-QB3, no pacote Gaussian09, de algumas 
possibilidades de estabelecimento de ligações de hidrogênio com o ácido acético (adaptados da 
referência123). Na Figura 2.5 estão expostas as estruturas otimizadas (em fase gás e sem inclusão 
de solvente), as quais são: o monômero de ácido acético (a), seu respectivo dímero (b) e a 
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molécula de substrato com uma (c) ou duas moléculas de água (d), interagindo com o grupo 
carboxila, respectivamente. Neste breve estudo, é apresentado a influência da dimerização e da 
interação com moléculas de um solvente em relação ao monômero, no qual o ácido acético 
monomérico é colocado como referencial. Para a análise dessas interações, foi realizado um 
estudo das suas observáveis termodinâmicas, que estão dispostas na Tabela 2.2.  
Figura 2. 5 Possiblidades de arranjo de ácido carboxílico por ligações de hidrogênio inter e intramolecular. (a) 
ligação de hidrogênio intramolecular, (b) dímero de ácido carboxílico, (c) interação com uma molécula de água, 
(d) interação com duas moléculas de água. (Fonte: Adaptado da referência123). 
Tabela 2. 2 Dados termoquímicos das estruturas descritas na Figura 2.3 obtidos por modelagem quântica 
utilizando nível de cálculo CBS-QB3. Os valores de energia total eletrônica com correção da energia do ponto 
ponto zero [CBS-QB3 (0K)], energia livre de Gibbs (ΔG) e entalpia (ΔH) estão em kcal.mol-1 e os valores de 
entropia (ΔS) e entropia vibracional (ΔSvib) em cal.K-1. mol-1. Todos os cálculos foram realizados à 298,15 K. 
Estrutura CBS-QB3 (0K) ΔG ΔH ΔS ΔSvib 
a 0,00 0,00 0,00 0,00 0,00 
b -15,73 -4,97 -15,70 -36,09 18,91 
c -7,65 1,47 -8,40 -33,18 10,31 
d -15,93 2,13 -17,42 -65,78 21,66 
Através na análise dos dados na Tabela 2.2 é possível verificar que o estabelecimento 
de LHs entre o substrato e moléculas de água ou com outra molécula de ácido acético é 
eletronicamente favorável – energia eletrônica com correção de energia do ponto zero [CBS-
QB3 (0K)] negativa – em relação ao monômero de ácido acético (a). Além disso, a formação 
de ligações de hidrogênio também é dirigida entalpicamente (∆ܪ < Ͳ), apresentando maior 
favorecimento para a interação com duas moléculas de água (d) e dimerização (b), 
respectivamente. Entretanto, quando se analisa a espontaneidade do processo – através de dados 
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de ∆ܩ – se observa que somente a dimerização é um processo exergônico, ou seja, espontâneo. 
Esse fenômeno pode ser explicado através de uma análise entrópica para a formação desses 
agregados. Neste caso, a entropia total é negativa para a formação de agregados – devido a 
contribuição translacional para entropia apresentar variação negativa inerente a organização 
necessária para estabelecimento das ligações de hidrogênio – e realizando um balanço da 
contribuição entálpica e entrópica para a energia livre de Gibbs (dada pela equação ∆ܩ = ∆ܪ −ܶ∆ܵ), têm-se que, para esse sistema, apenas a dimerização é um processo espontâneo, em fase 
gás.  
Como os cálculos descritos neste trabalho foram realizados em fase gás e com uma 
quantidade muito limitada de moléculas – simulando apenas a vizinhança mais próxima e 
essencial para descrição dos processos estudados – a energia livre de Gibbs não deve ser tratada 
como absoluta na representação do sistema real em solução, mas como uma tendência. Isso se 
deve ao fato de que, em um sistema real, em solução, há o estabelecimento de uma infinidade 
de interações a longo e médio alcance que são desprezadas no cálculo teórico, e, embora essas 
interações não determinem o mecanismo dessas reações, elas influenciam diretamente a 
mobilidade do sistema, as possibilidades organizacionais permitidas, além da magnitude das 
propriedades termoquímicas. Outro problema é que o modelo utilizado para o cálculo da 
entropia (usada no cálculo da energia livre) é o modelo do oscilador harmônico, que ainda 
ocasiona muitos desvios124-125.  
Entretanto, a variação da entropia vibracional para a formação de agregados é positiva, 
e maior para os sistemas d e b, respectivamente, corroborando as tendências observadas para 
energia eletrônica total e de entalpia, indicando que o estabelecimento dessas interações facilita 
a deslocalização de densidade eletrônica no sistema, o que, consequentemente, estabiliza-o 
eletronicamente. Essa não aditividade das propriedades termoquímicas do ácido carboxílico ao 
interagir com diferentes vizinhanças (moléculas de solvente ou de substrato) é característica 
dos efeitos cooperativos.  Com base nesses dados, podemos concluir que os efeitos cooperativos 
estabilizam eletronicamente o sistema; e é possível, ainda, inferir que em condições adequadas 
(temperatura e pressão) o processo deverá ser espontâneo e dirigido pela estabilização 
eletrônica, entálpica e variação entrópica vibracional positiva, características que serão 
marcantes para processos nos quais há influência de efeitos cooperativos. 
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Como exposto, o estabelecimento de ligações de hidrogênio entre as moléculas é crucial 
para manutenção de uma série de propriedades que refletem nos mecanismos de reação. Com 
isso, os processos cinéticos podem ser drasticamente alterados em função dessas interações 
entre as moléculas do substrato e/ou solvente. Baseado nessas observações, pode-se inferir que 
desvios da linearidade, podem ser ocasionados por esses efeitos de cooperatividade. Assim, no 
próximo tópico serão abordados alguns conceitos relacionados a cinética e sua evolução para 
descrição cada vez mais acurada dos processos reativos, através da inclusão de efeitos 
cooperativos e introdução da entropia não extensiva de Tsallis126-129. 
2.2 – Cinética e a Não-Extensividade 
Em cinética química, a velocidade da reação depende diretamente da concentração dos 
reagentes; de modo que as possibilidades de interação e o número de moléculas que participam 
de uma dada reação elementar (molecularidade) influenciam expressivamente a cinética da 
reação. Ao mesmo tempo, um novo fenômeno que vem sendo cada vez mais discutido na 
comunidade científica é a não linearidade14-17, 130 do gráfico ln ݇ ݒݏ ଵ் (derivado da equação de 
Arrhenius131-132), observada em experimentos com faixas de temperatura que vão de 3K à 
hipotéticos 1000K. Vários pesquisadores discutem modelos que descrevam esse desvio e dentre 
esses modelos, um que apresenta destaque é o efeito túnel, usado, por vários pesquisadores, 
como justifica para esse fenômeno 15, 17, 28-31, 133-136. O modelo de tunelamento quântico para 
descrição de reações independe do arranjo ou evolução molecular; entretanto é conhecido que 
sistemas moleculares podem acessar arranjos diversos com mudanças de temperatura e 
vizinhança molecular12, 137-139. Do mesmo modo, a temperatura pode interferir no nível 
organizacional do sistema, e possibilitar mudanças na vizinhança e/ou na molecularidade de 
um dado processo – consequentemente provocando variações na energia de ativação130 – 
promovendo a distorção no gráfico ln ݇ ݒݏ ଵ், devido essas mudanças de molecularidade45. 
Assim, um modelo que pode explicar adequadamente os desvios do gráfico de Arrhenius será 
o baseado no modelo de efeitos cooperativos, no qual a energia de ativação não é constante com 
as mudanças de temperatura. Neste modelo proposto, as variações de temperatura ocasionam 
mudanças de arranjo e/ou molecularidade para o mesmo processo, cada um com uma energia 
de ativação associada diferente. Assim, um mesmo processo poderá apresentar mais de um 
mecanismo de reação, à depender das condições de temperatura e pressão, os quais poderão 
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ocorrer simultaneamente e apresentar pesos de participação no comportamento global da 
reação. Desse modo, podemos interpretar a curvatura do gráfico de Arrhenius como 
consequência do somatório de vários seguimentos de reta, os quais são referentes aos diferentes 
mecanismos de reação, com diferente molecularidades, devido a influência dos efeitos 
cooperativos. Para este modelo será realizada uma modificação na equação de taxa de uma 
reação para inserir um parâmetro referente a mudança de molecularidade. Partindo da definição 
clássica de energia de ativação, têm-se que a energia de ativação segundo a IUPAC é dada pela 
equação 2.1: ܧ௔ = ܴܶଶ ݀ሺln ݇ሻ݀ܶ ,       (2.1) 
em que ܧ௔ é a energia de ativação, R é a constante dos gases, T é a temperatura e k a constante 
de velocidade. Neste contexto, a energia de ativação é tomada como a energia mínima 
necessária para que ocorra um processo químico, ou seja, para a formação dos produtos. 
Embora esta seja a definição clássica, há diversas definições para energia de ativação que levam 
em conta, por exemplo, a teoria do estado de transição. Considerando que na equação 2.1 a 
energia de ativação não varia com a temperatura e integrando-a obtém-se a expressão: ݈݊݇ = − ܧ௔ܴܶ + ln ܣ .       (2.2) 
Tendo ܣ como uma constante de integração encontra-se a equação 2.3, chamada de 
equação de Arrhenius131-132, baseada nos estudos de van’t Hoff140, essa equação relaciona a 
variação da constante de velocidade ou taxa de uma reação com a temperatura e a energia de 
ativação.  ݇ = ܣ݁−ቀಶ𝑎ೃ೅ቁ.       (2.3) 
Este modelo considera as moléculas como esferas rígidas, de modo que as reações 
ocorrerão a partir de colisões ditas efetivas entre as moléculas reagentes. Para uma reação ser 
dita efetiva, esta deve apresentar orientação e energia adequados (> ܧ௔). Na equação de 
Arrhenius, ܣ é chamado de fator pré-exponencial e carrega informações importantes, 
dependendo do sistema, das condições reacionais e do modelo empregado; a priori contém 
informações acerca da frequência de colisões entre as moléculas no sistema. Classicamente o 
fator pré-exponencial “ajusta” o gráfico ln ݇ ݒݏ ଵ். Já o termo ݁−ቀಶ𝑎ೃ೅ቁ consiste no fator de 
Boltzmann, ou seja, a fração de moléculas que atingem o estado energético ܧ௔. 
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Em busca de uma alternativa ao tratamento cinético baseado em colisão de esferas 
rígidas, foi desenvolvida uma teoria que determina a velocidade de reação em termos das 
propriedades das moléculas do complexo ativado e reagentes141; denominada teoria de estado 
de transição desenvolvida em 1935 por Henry Eyring142, simultaneamente com Meredith Evans 
e Michel Polany143. Assumindo que as moléculas no complexo ativado estão em equilíbrio com 
os reagentes, têm-se que a concentração de complexos é dada por: [ܣܤ‡] = ܭ‡[ܣ][ܤ],       (2.4) 
em que ܭ‡ é a constante de equilíbrio do complexo ativado que trata do equilíbrio que existe 
entre as moléculas no complexo ativado e os reagentes. Neste caso, a constante da taxa de 
reação pode ser escrita em termos da constante de equilíbrio ܭ‡, como descrito na equação 2.5: ݇ = ݇௕ܶℎ ܭ‡.       (2.ͷ) 
A constante de equilíbrio ܭ‡ pode ser escrita em termos das funções de partição das 
moléculas, de forma que, na equação de Eyring, podemos observar que a constante da taxa de 
reação é determinada em termos da natureza das moléculas no estado de transição e nos 
reagentes: ݇ = ߢ ݇௕ܶℎ ܳ‡ܳ஺ܳ஻ ݁−ቀಶబೃ೅ቁ,       (2.͸) 
na qual, ܳ‡ é função de partição molecular para o complexo ativado, ܳ஺ e  ܳ஻ são as funções 
de partição das moléculas reagentes, ߢ é o coeficiente de transmissão, ݇௕ é a constante de 
Boltzmann, ܶ a temperatura, ℎ é a constante de Planck, ܴ é a constante dos gases e ܧ଴ é a 
energia de ativação.  
Sabendo que a variação da energia livre de Gibbs para o estado de transição pode ser 
escrita como: ∆ܩ°‡ = −ܴܶ lnܭ‡.    (2.7) 
Assim, a equação 2.5 pode ser escrita em termos da energia livre de Gibbs, dada pela 
equação 2.7, e obtém-se a equação 2.8: ݇ = ݇௕ܶℎ ݁−(∆ಸబ‡ೃ೅ ).       (2.8) 
Dado que a expressão para ∆ܩ°‡ também pode ser escrita como: ∆ܩ°‡ = ∆ܪ°‡ − ܶ∆ܵ°‡.       (2.9) 
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Assim, podemos reescrever a equação de Eyring como: ݇ = ݇௕ܶℎ ݁(∆ೄబ‡ೃ )݁−(∆ಹబ‡ೃ೅ ).       (2.10) 
Diferenciando o logaritmo da constante da taxa em relação a temperatura (𝜕 ln௞𝜕் ), 
chegamos a expressão que descreve a energia de ativação, equivalente a energia de ativação de 
Arrhenius: ܧ଴ ≡ ܧ௔ = ܴܶ + ∆ܷ‡.       (2.11) 
Sabendo que a energia interna pode ser escrita como: ∆ܷ‡ = ∆ܪ‡ − ∆ሺܸܲሻ‡.      (2.12) 
Como ∆ሺܸܲሻ é muito pequeno para líquidos e sólidos, podemos reescrever a equação 
para a energia de ativação: ܧ௔ = ∆ܪ‡ + ܴܶ.       (2.13) 
A aproximação da teoria do estado de transição se mostra uma excelente alternativa para 
o tratamento cinético de muitos processos, assim como, a teoria de Arrhenius também é muito 
útil para a descrição de muitos sistemas. Entretanto, experimentos em condições “longe do 
ideal” têm mostrado desvios da linearidade do gráfico da equação de Arrhenius. Variações nas 
condições impostas aos sistemas, tais como temperatura e pressão tem levado a observação de 
comportamentos anômalos aos observados em condições normais de temperatura e pressão. 
Esses efeitos têm sido comumente associados ao efeito de tunelamento quântico. Para a melhor 
compreensão e tratamento desses processos exóticos foram realizadas novas aproximações para 
tentar maior acurácia no tratamento cinético desses sistemas.  
Uma descrição muito importante para esses desvios foi dada por Constantino Tsallis126-
129
, baseada no princípio da não aditividade entrópica; ou seja, para dois sistemas A e B 
interagentes a entropia é descrita pela equação de Tsallis: ܵ௤ሺܣ, ܤሻ = ஺ܵ + ܵ஻ + ሺͳ − ݍሻ݇௕ ஺ܵܵ஻ ,       (2.14) 
na qual, ܵ௤ሺܣ, ܤሻ é a entropia para sistemas interagentes, ஺ܵ e ܵ஻ a entropia para os sistemas 
não interagentes, ݇௕ é a constante de Boltzmann e ݍ é o parâmetro de não extensividade. Dessa 
forma, ݍ advém da estatística de Tsallis: ܵ௤ = ݇ ͳ − ∑ ݌௜௤ௐ௜ͳ − ݍ ,      (2.15) 
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em que ܵ ௤ é a entropia não extensiva, ݇ é uma constante positiva, ݌௜ é a probabilidade associada 
ao microestado ܹ e ݍ é um número real que generaliza a estatística comum. A teoria de 
Tsallis126-127 é dita como uma generalização da distribuição de Boltzmann pois fazendo o limite 
da distribuição de Tsallis com ݍ tendendo a 1, a distribuição é equivalente à de Boltzmann, que 
se torna um caso particular da distribuição de Tsallis. ܵ ≡ lim௤→ଵ ܵ௤ = −݇ ∑݌௜ ln ݌௜ௐ௜ .       (2.16) 
No caso de equiprobabilidade, têm-se que ݌௜ = ଵௐ , assim a distribuição pode ser escrita 
como: ܵ௤ = ݇ ܹଵ−௤ − ͳͳ − ݍ ,      (2.17) 
de modo que, quando ݍ → ͳ, na condição de equiprobabilidade, a expressão se equivale a 
equação para entropia de Boltzmann: ܵ = ݇ ln ܹ .       (2.18) 
Mundim e colaboradores17 realizaram uma aproximação conectando o efeito de 
tunelamento quântico e a estatística não extensiva de Tsallis pela expressão ݀ = ሺͳ − ݍሻ onde ݀ é o parâmetro de deformação relacionado ao tunelamento quântico e ݍ é o parâmetro de não 
extensividade de Tsallis. Assim, o parâmetro ݀ pode ser escrito como na equação: ݀ = − ͳ͵ ( ஺ܰ ℎܿ߱௜ʹܧ଴ )ଶ ,       (2.19) 
na qual, ஺ܰ é o número de Avogadro, ℎ é a constante de Planck, ܿ é a velocidade da luz, ߱௜ é o 
modo vibracional imaginário do estado de transição (TS) e ܧ଴ é a barreira de ativação para o 
monômero.  
Assim, foi realizada uma correção para a energia de ativação para a descrição de um 
sistema, considerando a possibilidade de tunelamento quântico para uma reação, de forma que 
ela pode ser reescrita como: ͳܧ௔ = ͳܧ଴ − ݀ ( ͳܴܶ ) .       (2.20) 
Com base nessa evolução na cinética e termodinâmica química e a busca por descrições 
cada vez mais acuradas das razões desses desvios da linearidade, buscou-se, nesse trabalho, 
realizar uma descrição alternativa aos efeitos de tunelamento quântico em reações químicas. A 
proposta descrita, neste trabalho, baseia-se na estatística não extensiva de Tsallis e considera, 
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ainda, a influência dos efeitos cooperativos, através das mudanças de molecularidade no 
mecanismo da reação pela inclusão de um termo de molecularidade na expressão de constante 
da taxa de reação.  Nesse âmbito, realizou-se uma aproximação no modelo cinético de Mulyava-
Shevchuk144-145 – que é baseado no modelo de Eyring142, Evans e Polany143 – na qual empregou-
se a correção do parâmetro d17, que incorpora em sua formulação a Generalização de Tsallis 
para a Termodinâmica de Boltzmann-Gibbs126 e que será interpretado como uma correção para 
a natureza do estado de transição (pela inclusão do modo vibracional imaginário correspondente 
ao estado de transição (TS) no parâmetro d). Assim, a expressão para constante da taxa obtida, 
com inclusão dessas correções, é descrita na equação: 
݇ = ݇஻ܶℎ ( ͳܥ଴)𝜇−ଵ ݁(∆ೄ‡ೃ +𝜇) (ͳ − ݀ܧ଴ܴܶ )భ𝑑 ,     (2.2ͳ) 
em que ݇஻  é a constante de Boltzman, ܶ é a temperatura, ℎ a constante de Planck, ܥ଴ é a 
concentração molar padrão (1 mol.L-1), ߤ a molecularidade da reação, ∆ܵ‡ é a entropia de 
ativação, ܴ  é a constante universal dos gases, ݀ é o parâmetro de correção da energia de ativação 
e ܧ଴ (ܧ଴ = ∆ܪ‡  + ߤܴܶ) a energia de ativação padrão da respectiva etapa da reação. 
Assim, essa equação para constante da taxa oferece uma melhor descrição para o modelo 
cinético para reações em sistemas com variação de temperatura e, consequente, variação de 
energia de ativação com o estado térmico. 
Nesse modelo proposto, a não extensividade tem sua origem na natureza do sistema 
molecular e o ambiente no qual ele está inserido no meio reacional de forma que os efeitos 
cooperativos e as possibilidades de organização do sistema são determinantes para a cinética e 
a termodinâmica do processo. Nessa abordagem, os desvios da linearidade de Arrhenius estão 
enraizados nas mudanças da energia de ativação da reação com a temperatura, que por sua vez 
estão intimamente ligadas as diferentes formas de organização dos sistemas moleculares; as 
quais são alteradas em função do estado térmico e da afinidade entre solvente e substrato. Ao 
longo desse manuscrito serão apresentados alguns trabalhos que mostram a importância dos 
efeitos cooperativos em uma descrição teórica que se aproxime mais de dados experimentais 
para algumas reações, baseado no comportamento em escala atômica e molecular. 
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3 – MÉTODOS COMPUTACIONAIS 
Com a imensurável evolução da computação científica, a química teórica tem se 
destacado a cada ano por apresentar resultados cada vez mais próximos da realidade. Tendo em 
vista que caracterizar e estudar mais profundamente reações, a nível atômico e molecular, pode 
exigir um árduo e dispendioso trabalho experimental, a modelagem quântica nos permite 
realizar esses estudos teoricamente, diminuindo tempo em bancada e gastos exacerbados com 
reagentes e solventes146-148. A partir de cálculos teóricos, realizados de maneira adequada, se 
pode caracterizar de forma extremamente confiável uma quantidade imensurável de substratos 
e reações, permitindo desvendar mecanismos reacionais, descrevendo-o cinética e 
termodinamicamente, e/ou entender processos a nível atômico e molecular, a partir de sua 
estrutura eletrônica146, 149-151. Fazendo uso das possibilidades de análise teórica para sistemas 
químicos, se torna possível entender melhor sua natureza, desvendar mecanismos e, baseado 
nesses dados, desenhar e predizer as propriedades de novos sistemas moleculares como 
fármacos ou sistemas de interesse biológico149, 152-156, catalisadores147, 151, 157-161, líquidos 
iônicos18, 139, 162-166, semicondutores orgânicos150, 167-169, etc. Essa vasta lista de possibilidades 
de caracterização tem tornado os métodos computacionais uma ferramenta indispensável em 
ciência, sendo utilizada em diversas áreas como em Química64, 170-172, Física18, 137, 150, 167-168, 173-
175
, Ciências Biológicas14, 33, 37, 62, 78 e áreas afins. Nos próximos tópicos serão descritos, 
sucintamente, os principais métodos computacionais que construíram a base para os métodos 
utilizados hoje e que foram aplicados nos cálculos dos sistemas moleculares descritos nessa 
tese. 
3.1 - Método Hartree-Fock 
Pode-se inferir que o nascimento da mecânica quântica contemporânea se deu em 1926 
com a publicação dos trabalhos sobre a mecânica ondulatória de Erwin Schrödinger176-177 e sua 
célebre equação: ̂ܪ߰ = ܧ߰.      (3.1) 
Entretanto, a equação de Schrödinger originalmente descreve apenas sistemas 
hidrogenóides, de forma que não há potenciais de interação elétron-elétron e núcleo-núcleo, 
assim temos a equação de Schrödinger independente do tempo dada por: 
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ቆ−ℏଶߤ ׏ଶቇ ߰ + ሺܸሻ߰ = ܧ߰.       (3.2) 
Para uma molécula com M núcleos e N elétrons, onde a função de onda molecular será 
função das coordenadas espaciais dos elétrons e dos núcleos, ߰ሺ⃗ݔଵ, ڮ , ⃗ݔே; ܴ⃗ଵ, ڮ , ܴ⃗ெሻ, a 
equação de Shrödinger deverá ser expandida para a descrição de um sistema; e o operador 
hamiltoniano, ̂ܪ, será descrito agora pela seguinte equação (em unidades atômicas): ̂ܪ = − ͳʹ∑ߘ௜ଶே௜=ଵ − ͳʹ ∑ ͳܯ஺ ߘ஺ଶெ஺=ଵ − ∑ ∑ ஺ܼݎ௜஺ெ஺=ଵே௜=ଵ + ∑∑ ͳݎ௜௝ே௝>ଵே௜=ଵ + ∑ ∑ ஺ܼܼ஻ܴ஺஻ெ஻>஺ெ஺=ଵ ,        (3.3) 
na qual, o primeiro termo trata da energia cinética dos elétrons, o segundo da energia cinética 
dos núcleos, o terceiro está relacionado com a interação atrativa elétron-núcleo, o quarto com a 
interação repulsiva elétron-elétron e o quinto termo trata da interação repulsiva núcleo-núcleo. 
Todavia, a equação de Schrödinger só tem resolução analítica para sistemas 
monoeletrônicos, tornando-a, em sua forma original, não adequada para realização de cálculos 
de propriedades moleculares. Para contornar esse problema, foi realizada uma primeira 
aproximação em 1927, chamada de aproximação de Born-Oppenheimer178, que simplifica o 
cálculo da equação de Schrödinger, desacoplando o movimento dos núcleos e dos elétrons na 
equação. Essa aproximação parte de o fato da massa dos núcleos ser muito superior à de um 
elétron, consequentemente, o seu momenta também será muito superior, de forma que a 
velocidade de relaxamento dos núcleos é muito inferior, em relação a dos elétrons que trafegam 
em velocidades próximas da luz. Assim, para fins práticos, os núcleos são considerados 
estáticos em relação ao movimento dos elétrons e a energia cinética dos núcleos e o potencial 
de interação repulsiva núcleo-núcleo no hamiltoniano são tratados como uma constante, para 
uma geometria fixa, à parte. Portanto, o hamiltoniano eletrônico é dado pela equação: ̂ܪ௘௟௘ = − ͳʹ∑ߘ௜ଶே௜=ଵ − ∑ ∑ ஺ܼݎ௜஺ெ஺=ଵே௜=ଵ + ∑ ∑ ͳݎ௜௝ே௝>ଵே௜=ଵ .       (3.4) 
Aplicando a equação 3.1 em 3.4, têm-se que o cálculo da energia eletrônica do sistema 
é dado pela expressão: ̂ܪ௘௟௘߰௘௟௘ = ܧ௘௟௘߰௘௟௘ ,     (3.5) 
em que a energia total é dada pela equação: ܧ௧௢௧ = ܧ௘௟௘ + ܧ௡௨௖ ,       (3.6) 
sendo a energia nuclear, dada pela expressão: 
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ܧ௡௨௖ = ∑ ∑ ஺ܼܼ஻ܴ஺஻ெ஻>஺        (3.7)ெ஺=ଵ  
Devido ao número enorme de integrais necessárias para o cálculo analítico da energia 
eletrônica para um sistema polieletrônico, a resolução exata analítica da equação se torna 
inviável. Para solucionar esse problema, Douglas Hartree179-180 desenvolveu um método para o 
cálculo da função de onda eletrônica, ߰௘௟௘, no qual a função de onda polieletrônica é tratada 
como um somatório de N funções monoeletrônicas, 𝜙௜ሺ⃗ݔ௜ሻ. Nessa aproximação, cada elétron é 
independente e sobre o efeito de um potencial médio central, substituindo a interação elétron-
elétron por um potencial médio calculado usando o princípio variacional181-182. Assim, para 
realizar-se o cálculo da energia eletrônica dos sistemas polieletrônicos, utiliza-se um conjunto 
inicial de funções de onda, designadas como “funções de base”, para o cálculo do potencial 
médio; de modo que o melhor conjunto de funções de onda monoeletrônicas, 𝜙௜, será 
determinado quando for encontrada a menor energia para o dado sistema, a energia 
fundamental. Para introduzir a antissimetria e obedecer ao princípio de exclusão de Pauling, 
nessa aproximação, Vladimir Fock183-185 escreveu as funções de onda monoeletrônicas, 𝜙௜ሺ⃗ݔ௜ሻ, 
como um determinante de Slater186. Assim, cada função 𝜙௜ሺ⃗ݔ௜ሻ, é uma função do tipo spin-
orbital, consistindo em uma parte orbital, χiሺr⃗ሻ, e outra que é função de spin, 𝜎ሺݏሻ, a qual pode 
assumir valores ߙሺݏሻ e ߚሺݏሻ. Logo, as funções monoeletrônicas podem ser escritas como 𝜙௜ሺ⃗ݔ௜ሻ = ߯௜ሺ⃗ݎሻ𝜎ሺݏሻ, tal que 𝜎ሺݏሻ = ߙሺݏሻ ݋ݑ ߚሺݏሻ, de modo que ۦȽሺsሻ|Ⱦሺsሻۧ=Ͳ e ۦȽሺsሻ|Ƚሺsሻۧ=ۦȾሺsሻ|Ⱦሺsሻۧ=ͳ. Após aplicada essa modificação, foi dado, à essa metodologia de 
cálculo autoconsistente, o nome de método Hartree-Fock. 
Nessa metodologia, a energia do estado fundamental é dada por: ܧ଴ = min𝜓→ே ܧ[߰] = min𝜓→ே ܧ⟨߰|ܶ̂ + ܷ̂௘௘ + ܷ̂௘௡|߰⟩ ,      ሺ3.8) 
em que o determinante de Slater é escrito como: ߰଴ ≈ ߰ௌ஽ = ͳ√ܰ! [𝜙ଵሺ⃗ݔଵሻ ڮ 𝜙ேሺ⃗ݔଵሻڭ ⋱ ڭ𝜙ଵሺ⃗ݔேሻ ڮ 𝜙ேሺ⃗ݔேሻ] .       (3.9) 
Aplicando a equação 3.8, podemos encontrar os estados de mais baixa energia do 
sistema eletrônico pela busca das melhores funções ߰ௌ஽. ܧுி = min𝜓ೄವ→ே ܧ[߰ௌ஽] .       (3.10) 
Assim, a equação de Hartree-Fock pode ser escrita como: 
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݂̂𝜙௜ = 𝜀௜𝜙௜ ,       (3.11) 
na qual, ݂̂ é o operador de Fock e é dado pela equação: ݂̂ = − ͳʹ ߘ௜ଶ − ∑ ஺ܼݎ௜஺ெ஺=ଵ + ܷுி ,       (3.12) 
com  i=1, ... ,N; tal que 𝜀௜ é o autovalor de energia. Sabendo que, o operador de Fock opera 
sobre funções spin-orbitais, esses valores podem ser interpretados como valores de energia de 
orbitais. Logo, a energia Hartree-Fock representa um funcional de spin-orbitais, ܧுி = [{𝜙௜ }], 
para a qual, procura-se, sempre, o melhor conjunto de funções 𝜙௜, que minimizem a energia ܧுி, aplicando a equação de Hartree-Fock. 
Na equação do operador de Fock, o primeiro termo trata da energia cinética do elétron 
e o segundo termo da interação atrativa elétron-núcleo. O termo ܷுி é o potencial efetivo de 
Hartree-Fock que substitui as interações repulsivas elétron-elétron analíticas por um potencial 
médio repulsivo central que existe entre o i-ésimo elétron e os outros (N-1) elétrons. Assim, o 
potencial efetivo de Hartree-Fock é dado por: ܷுிሺ⃗ݔଵሻ = ∑[ே௝ ̂ܬ௝ሺ⃗ݔଵሻ − ̂ܭ௝ሺ⃗ݔଵሻ]       (3.13)     
e ̂ܬ௝ሺ⃗ݔଵሻ é dado pela equação: ̂ܬ௝ሺ⃗ݔଵሻ = ∫|𝜙௝ሺ⃗ݔଶሻ|ଶ ͳݎଵଶ ݀⃗ݔଶ ,        (3.14) 
na qual, o termo ̂ܬ௝ሺ⃗ݔଵሻ trata do potencial de Coulomb, neste caso, o potencial elétrico de um 
elétron ݆ na posição ⃗ݔଵ, gerado pela distribuição média de carga um elétron de spin-orbital 𝜙௝. 
O termo ̂ܭ௝ሺ⃗ݔଵሻ trata do operador de troca, que surge como consequência necessária da 
mecânica quântica, referente à natureza fermiônica dos elétrons, sua indistinguibilidade e da 
antissimetrização da função de onda, de modo que, o operador ̂ܭ௝ሺ⃗ݔଵሻ não apresenta análogo 
clássico. Assim, sabendo que |𝜙௝ሺ⃗ݔଶሻ|ଶ ݀⃗ݔଶ fornece a probabilidade de se encontrar um elétron 
em um elemento de volume ݀⃗ݔଶ, o termo ̂ܬ௝ሺ⃗ݔଵሻ pode ser escrito como descrito na equação 3.15 
e o termo ̂ܭ௝ሺ⃗ݔଵሻ, como na equação 3.16. ̂ܬ௝ሺ⃗ݔଵሻ𝜙௜ሺ⃗ݔଵሻ = {∫𝜙௝∗ሺ⃗ݔଶሻ ͳݎଵଶ 𝜙௝ሺ⃗ݔଶሻ ݀⃗ݔଶ} 𝜙௜ሺ⃗ݔଵሻ        (3.15) ̂ܭ௝ሺ⃗ݔଵሻ𝜙௜ሺ⃗ݔଵሻ = {∫𝜙௝∗ሺ⃗ݔଶሻ ͳݎଵଶ 𝜙௜ሺ⃗ݔଶሻ ݀⃗ݔଶ} 𝜙௝ሺ⃗ݔଵሻ        (3.16) 
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Uma solução aproximada para um problema de N elétrons pode ser obtida aplicando a 
equação de Hartree-Fock aliada com o determinante de Slater da equação 3.9, assim, temos: ̂ܪுி߰ௌ஽ = ܧுி߰ௌ஽ = ∑݂̂௜߰ௌ஽ே௜ = ∑𝜀௜߰ௌ஽ே௜ .       (3.17) 
Assim, uma das soluções possíveis para o problema da função de onda eletrônica total 
de N elétrons é escrevê-la como um produto das funções de onda monoeletrônicas, devido ao 
modelo de partículas independentes proposto por Hartree, na qual cada elétron se movimenta 
independentemente, chamado produto de Hartree, descrito na equação: ߰ሺ⃗ݔଵ, ڮ , ⃗ݔேሻ = 𝜙ଵሺ⃗ݔଵሻ,𝜙ଶሺ⃗ݔଶሻ, … , 𝜙ே−ଵሺ⃗ݔே−ଵሻ, 𝜙ேሺ⃗ݔேሻ.       (3.18) 
Embora a equação de Hartree-Fock tenha apresentado uma boa aproximação para 
resolução da equação de Schrödinger, ela só apresenta solução analítica para sistemas atômicos; 
sendo impraticável a sua resolução para sistemas moleculares. Essa limitação ocorre devido à 
grande complexidade que as equações assumiriam e as limitações computacionais inerentes 
para a sua resolução. Uma nova aproximação para a resolução da equação de Hartree-Fock foi 
proposta por Clemens Roothaan187, a qual consistiu na introdução da teoria da combinação 
linear de orbitais atômicos (LCAO – Linear Combination of Atomic Orbitals), teoria que surgiu 
do princípio de combinação de orbitais, exposto por Lennard-Jones188 em 1929. A introdução 
da teoria LCAO, nessa aproximação, busca simplificar as equações de Hartree-Fock para o 
cálculo de sistemas moleculares. Assim, os orbitais moleculares podem ser obtidos de forma 
autoconsistente pela combinação linear de funções de base, ou seja, um conjunto de funções 
spin-orbitais que representam os orbitais atômicos, como pode ser escrito na equação 3.19. 𝜙௜ = ∑ ௝ܿ௜𝜃௝ ,      (3.19)ே௝=ଵ  
na qual, N é o número de elétrons da base e ܿ௜௝ são os coeficientes que formam uma matriz não 
degenerada. De forma que se obtém N funções 𝜙௜, linearmente independentes; e o problema 
torna-se em encontrar os melhores coeficientes ܿ௜௝, que leve ao mínimo de energia. Esse método 
ficou conhecido como método de Hartree-Fock-Roothaan, o qual, aplicando as aproximações 
de Roothaan ao método de Hartree-Fock obtém-se a equação matricial 3.20.  ∑ܨ௜௝ܿ௝௔ = 𝜀௔ ∑ ௜ܵ௝ ௝ܿ௔ ,      (3.20)ே௝=ଵே௝=ଵ  
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na qual, ܨ௜௝ é o operador de Fock, os coeficientes ௝ܿ௔  são os coeficientes de participação de 
cada orbital atômico para a formação do orbital molecular, os valores de  𝜀௔, são as energias 
dos orbitais e finalmente, o termo, ௜ܵ௝, é a integral de superposição.  
Essa equação foi reformulada por Clemens Roothaan e George Hall189 e reescrita em 
forma matricial, obtendo a equação 3.21, conhecida como equação de Roothaan-Hall.  ࡲࢉ = 𝜺𝑺ࢉ ,      (3.21) 
na qual, ࢉ é uma matriz quadrada ܰݔܰ, com elementos ௝ܿ௔, 𝜺 é uma matriz diagonal, e os seus 
elementos são as energias dos orbitais 𝜀௔. De modo que o critério para determinar se a equação 
de Roothaan-Hall tem solução não trivial é satisfazer a equação determinantal 3.22. ݀݁ݐ|ࡲ − 𝜺𝑺| = Ͳ.       (3.22) 
Comumente, o método Hartree-Fock-Roothaan-Hall é chamado apenas de Hartree-
Fock, para fins práticos, ele será assim designado no restante do texto. Embora o método 
Hartree-Fock seja muito eficaz na descrição de propriedades eletrônicas de sistemas 
moleculares, ele apresenta algumas limitações, que impedem maior acurácia dos resultados 
obtidos com esse método. Para uma descrição exata do sistema molecular, seria necessário o 
uso de um conjunto completo de determinantes190, ou seja, um número infinito de funções de 
base. Entretanto o método Hartree-Fock apresenta apenas um determinante de Slater, de modo 
que o elétron está sujeito a um potencial médio. Assim, uma pequena parte da energia do 
sistema não é obtida no cálculo, a energia de correlação. Essa energia de correlação, é definida 
pela diferença da energia exata e a energia Hartree-Fock calculada com uma função de base 
completa191, como descrito na equação: ܧ௖௢௥௥ = ܧ௘𝑥௔௧௔ − ܧுி.        (3.23) 
Para corrigir essa limitação e chegar à resultados de energia e estrutura eletrônica mais 
acurados, foram desenvolvidos novos métodos “ab initio”, comumente chamados de métodos 
pós-Hartree-Fock, como os métodos Perturbativos de Moller-Plesset (MP), dentre vários 
outros.  Outra metodologia de cálculo bastante importante dentro da Química Teórica, é o 
método da Teoria do Funcional da Densidade que substituiu o uso de funções de onda spin-
orbitais pela densidade eletrônica. Nessa nova metodologia de cálculo, a energia eletrônica e 
todas as observáveis físicas do sistema serão funcionais da densidade eletrônica. No próximo 
tópico, será discutido brevemente esse importante método. 
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3.2 –Teoria do Funcional da Densidade 
Uma forma alternativa de se obter as propriedades de estrutura eletrônica de sistemas 
moleculares, é utilizando a Teoria do Funcional da Densidade (Density Functional Theory - 
DFT)192-194. Essa teoria, faz uso de uma função única da densidade eletrônica ρ(r) – dependente 
apenas de três coordenadas (cartesianas) – alternativamente às funções de onda empregadas no 
método Hartree-Fock, que apresentam 3N variáveis em um sistema de N elétrons. A 
dependência de apenas três variáveis do método DFT facilita, a priori, os cálculos de estrutura 
eletrônica, pela redução do custo computacional, em relação aos métodos ab initio mais 
robustos, como o método de Configuração de Interação195 (CI). De forma que na teoria DFT a 
energia total do sistema é um funcional único da densidade eletrônica. 
A Teoria do Funcional da Densidade tomou forma a partir dos postulados publicados 
por Hohenberg e Kohn192 em 1964.  A metodologia DFT tornou-se bastante apreciada, por 
químicos teóricos, pois além dos resultados computacionais bem acurados – tão bons quanto 
ou até melhores que os obtidos por métodos perturbativos como o de Moller-Plesset de segunda 
ordem (MP2)196-198 – a densidade eletrônica, ρ(r), pode ser observada experimentalmente, 
através de experimentos de difração de raios X, o que não ocorre com as funções de onda, ψ; 
tornando a DFT uma teoria mais intuitiva para os químicos. 
A densidade eletrônica pode ser descrita teoricamente pela equação: ρሺr⃗ሻ = N∫ڮ ∫|߰௜ሺ⃗ݎଵ, ⃗ݎଶ, ڮ , ⃗ݎேሻ|ଶ݀ݏଵ݀ݏଶ ڮ݀ݏே ݀⃗ݔଵ݀⃗ݔଶ ڮ ݀⃗ݔே.       (3.24) 
O primeiro postulado de Hohenberg-Kohn enuncia que: considerando um sistema de N 
elétrons sob um potencial externo ߥሺ⃗ݎሻ, o Hamiltoniano será dado pela equação: ̂ܪ = ܶ̂ + ܸ̂ + ܷ̂,        (3.25) 
na qual, ܶ̂ é o operador energia cinética, ܸ̂ é o operador potencial de repulsão elétron-elétron 
(que contém o termo de interação repulsiva Coulombiana e os termos de troca e correlação) e ܷ̂ é o operador de potencial externo aos elétrons.  
Tomando o sistema como não degenerado, sob efeito de um potencial externo ߥሺ⃗ݎሻ, em 
seu estado fundamental, o potencial externo, ߥሺ⃗ݎሻ, será funcional único da densidade eletrônica 
e a energia do sistema será dada pela equação: 
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ܧ଴[𝜌] = ∫ ߥሺ⃗ݎሻ 𝜌ሺ⃗ݎሻ݀ሺ⃗ݎሻ + ̂ܨ[𝜌],        (3.26) 
em que ̂ܨ[𝜌] é um potencial universal, não dependente do potencial externo, ߥ, sendo, o mesmo, 
aplicado à qualquer sistema de N elétrons, dependendo apenas da densidade, 𝜌, e é dado por: ̂ܨ[𝜌] = ܶ̂[𝜌ሺ⃗ݎሻ] + ܸ̂௘௘[𝜌ሺ⃗ݎሻ].        (3.27) 
O segundo postulado de Hohenberg-Kohn, enuncia que o funcional universal da energia, 
no seu estado fundamental, ܧ଴[𝜌], para um sistema não degenerado e sob um potencial externo ߥሺ⃗ݎሻ, apresenta seu valor mínimo de energia para a densidade eletrônica, 𝜌ሺ⃗ݎሻ, exata, 
encontrado pelo princípio variacional, e dado pela equação:  ܧ଴[𝜌] = ⟨߰𝜌଴|̂ܪ|߰𝜌଴⟩.        (3.28) 
A equação do operador potencial universal pode ser reescrita como: ̂ܨ[𝜌] = ܶ̂[𝜌ሺ⃗ݎሻ] + ͳʹ∫𝜌ሺ⃗ݎሻ𝜌ሺ⃗ݎ′ሻ|⃗ݎ − ⃗ݎ′| ݀⃗ݎ݀⃗ݎ′ + ܧ௑஼[𝜌ሺ⃗ݎሻ],        (3.29) 
na qual, o termo ܶ̂[𝜌ሺ⃗ݎሻ] é o operador energia cinética dos elétrons e o potencial, ܸ̂௘௘[𝜌ሺ⃗ݎሻ], 
referente as interações repulsivas elétron-elétron é reescrito, de forma que o primeiro termo 
tratará da interação Coulombiana repulsiva entre os elétrons e o segundo termo, ܧ௑஼[𝜌ሺ⃗ݎሻ], 
representa a energia de troca e correlação. 
Embora Hohenberg e Kohn tenham mostrado a existência do funcional da densidade 
eletrônica, a sua forma analítica ainda não era conhecida. Assim, Kohn e Sham194 
desenvolveram uma nova aproximação para encontrar o potencial universal. Para essa 
aproximação, realizou-se uma analogia às equações de Hartree-Fock e incluiu-se os efeitos de 
correlação, tratando os elétrons como independentes. Para tal, foi utilizado um modelo de gás 
de elétrons homogêneo, baseado nas teorias de Thomas199, Fermi200-201 e Dirac202-203. Na 
aproximação de Kohn-Sham, os elétrons são tomados como “fictícios” e não interagentes, para 
os quais se obtém a densidade exata, 𝜌ௌሺݎሻ, que é admitida como equivalente à densidade de 
elétrons interagentes, 𝜌଴ሺݎሻ, tornando os resultados dessa aproximação equivalente aos do 
cálculo da densidade de elétrons interagentes. Assim, após realizadas as novas aproximações, 
o potencial universal é reescrito como: ܨ[𝜌] = ௌܶ[𝜌] + ܧ௑஼[𝜌],      (3.30) 
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na qual, ௌܶ[𝜌] trata da energia cinética dos elétrons não interagentes, ܧ௑஼[𝜌] inclui os efeitos 
interação elétron-elétron não-clássicos de troca e correlação e parte da energia cinética referente 
as interações elétron-elétron.  
Os orbitais Kohn-Sham, ߮௜, são funções monoeletrônicas que exibem densidades que 
se somam a densidade exata. Assim, a função densidade eletrônica é obtida através dos orbitais 
de Kohn-Sham, com descrito na equação: 𝜌ௌሺݎሻ = ∑|߮௜ሺݎሻ|ଶ.       ே௜ (3.31) 
Tratando-se de um modelo análogo ao método Hartree-Fock, obtém-se o determinante  
baseado no de Slater186, 204, ߰ௌ஽, em função da densidade 𝜌ௌሺݎሻ, a qual é tomada considerando 
os elétrons não interagentes. Aplicando esse modelo nos orbitais de Kohn-Sham, como análogo 
da equação de Hartree-Fock (3.11), se pode reescrever a equação 3.26, e obter a equação 3.32: ݂̂௄ௌ߮௜ = 𝜀௜߮௜ ,       (3.32) em que ݂̂௄ௌ é o operador de Kohn-Sham para um elétron e é descrito por: ݂̂௄ௌ = − ͳʹ ׏ଶ + ߥ௘௙௙ሺ⃗ݎሻ ,      (3.33) 
na qual, ߥ௘௙௙ሺ⃗ݎሻ é o potencial efetivo para o sistema fictício, tal que 𝜌ௌሺݎሻ seja equivalente a 
densidade real para sistemas interagentes 𝜌଴ሺݎሻ. 
Para encontrar a energia cinética, ௌܶ, aplica-se a condição de equivalência entre as 
densidades fictícia e real [𝜌ௌ = 𝜌଴ ], de forma que ela pode ser escrita como: 
ௌܶ = − ͳʹ ∫ۦ߮௜|׏ଶ|߮௜ۧ .       (3.34) 
Reorganizando os termos na equação do potencial universal (3.30), a energia de troca e 
correlação pode ser dada pela expressão: ܧ௑஼ሺ𝜌ሻ = [ܶሺ𝜌ሻ − ௌܶሺ𝜌ሻ] + [ ௘ܸ௘ሺ𝜌ሻ − ܬሺ𝜌ሻ] ,      (3.35) em que ܶሺ𝜌ሻ é a energia cinética exata do sistema, ௌܶሺ𝜌ሻ a energia cinética para elétrons não 
interagentes, ௘ܸ௘ሺ𝜌ሻ o potencial de interação repulsiva elétron-elétron não-clássico e ܬሺ𝜌ሻ é o 
potencial clássico de interação repulsiva elétron-elétron.  
Para encontrar os orbitais de Kohn-Sham, utiliza-se o método variacional analogamente 
ao método Hartre-Fock, e se obtém o valor mínimo de energia do sistema: − ͳʹ׏ଶ + ߥ௘௙௙ሺ⃗ݎሻ߮௜ = 𝜀௜߮௜ ,      (3.36) 
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na qual, ߥ௘௙௙ሺ⃗ݎሻ é equivalente ao da equação 3.33 e é dado pela equação: ߥ௘௙௙ሺ⃗ݎሻ = ∫𝜌ሺ⃗ݎଶሻݎଵଶ ݀⃗ݎଶ + ௑ܸ஼ሺ⃗ݎଵሻ − ∑ ஺ܼݎଵ஺ெ஺ ,       (3.37) 
em que ௑ܸ஼ሺݎሻ é descrito como a derivada funcional da energia total de troca e correlação: 
௑ܸ஼ሺݎሻ = ߲ܧ௑஼[𝜌ሺݎሻ]߲𝜌ሺݎሻ .       (3.38) 
Caso fosse possível obter analiticamente todos esses potenciais seria fácil obter a 
densidade 𝜌ௌሺݎሻ. Entretanto, não se conhece exatamente o potencial de troca e correlação, de 
forma que no método DFT se buscar encontrar funcionais de troca e correlação ou energias de 
troca e correlação, que melhor descrevam o sistema. 
Um dos funcionais mais simples, foi proposto por Kohn-Sham194, chamado de Local 
Density Approximation (LDA), que trata a densidade eletrônica segundo o modelo de gás 
homogêneo de elétrons. De forma simplificada, têm-se essa aproximação dada pela expressão: ܧ௑஼௅஽஺ = ∫ 𝜌ሺݎሻ𝜀௑஼[𝜌ሺݎሻ]݀ݎ ,       (3.39) em que 𝜀௑஼ é a energia de troca e correlação para um elétron, em um gás homogêneo de elétrons. 
Essa energia pode ser escrita como: 𝜀௑஼ = 𝜀௑ + 𝜀஼ .      (3.40) 
Ao separar os termos de troca e correlação, o cálculo é facilitado, pois a energia de troca 
pode ser obtida analiticamente. Assim, funcional de troca e correlação é, comumente, separado, 
e dado pela expressão: ܧ௑஼[𝜌ሺݎሻ] = ܧ௑[𝜌ሺݎሻ] + ܧ஼[𝜌ሺݎሻ] .      (3.41) 
Existe uma generalização dessa aproximação, com a inclusão de spin, tendo como 
exemplo o funcional de Slater205, que é a Local Spin Density Aproximation (LSDA). Perdew, 
realizou, em 1996, uma aproximação chamada de Aproximação de Gradiente Generalizada 
(Generalized Gradient Approximation - GGA)206, na qual utilizou um gradiente de carga em 
termos da densidade eletrônica, ׏𝜌ሺݎሻ, para que fosse possível tratar sistemas com densidade 
não homogênea. A expressão do funcional é dada por: ܧ௑஼ீீ஺[𝜌ሺݎሻ] = ∫ ݂[𝜌ሺݎሻ, ׏𝜌ሺݎሻ]݀ݎ .       (3.42) 
Muitas propostas de funcionais foram realizadas, baseadas no modelo de aproximação 
GGA, algumas propostas com modificação no funcional de troca, outros no funcional de 
correlação, etc. Exemplos desses diferentes funcionais, são as propostas de Perdew207 (P86), a 
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de Becke208 (B) e a de Lee, Yang e Parr209 (LYP). Também existem os funcionais híbridos, que 
utilizam o método Hartree-Fock para determinar o funcional de troca em conjunto com a 
aproximação GGA, exemplos desses funcionais são os B3LYP210, PBE1PBE211, ωB97xD212, 
M06213 dentre muitos outros. 
3.3 – Métodos Teóricos de Análise 
Através das informações obtidas após a realização dos cálculos de estrutura eletrônica 
para um sistema molecular, pode-se acessar uma grande quantidade de propriedades necessárias 
para sua descrição e análise em nível teórico. De modo que existem milhares de propriedades 
que podem ser analisadas, a depender do objeto de interesse e do sistema estudado. Para 
realização de estudos de estrutura eletrônica de sistemas moleculares e de reações químicas, 
mais aprofundados e intuitivos, duas metodologias de análise têm obtido destaque: a análise de 
Orbitais Naturais de Ligação – do inglês Natural Bond Orbital – (NBO) e a Teoria Quântica de 
Átomos em Moléculas – ou Quantum Theory of Atoms in Molecules – (QTAIM). Ambas as 
metodologias de análise foram aplicadas nos estudos desenvolvidos nesta tese, especialmente 
na descrição dos efeitos cooperativos. 
3.3.1 – Orbitais Naturais de Ligação (NBO) 
A primeira definição de Orbital Natural foi dada por Löwdin214, aplicando a descrição 
de spin-orbitais naturais. A partir desse trabalho, se pode definir um Orbital Natural (NO – 
Natural Orbital) como um conjunto de funções monoeletrônicas ortonormais, 𝜃௜ሺ⃗ݎሻ, que são 
intrínsecas à função de onda, ߰ ሺͳ,ʹ, … ,ܰሻ, para um sistema de N elétrons. Estas funções 𝜃௜ሺ⃗ݎሻ, 
podem ser consideradas como auto-orbital da função de onda, ߰, e são as melhores possíveis 
para descrição da densidade eletrônica, 𝜌ሺݎሻ, da função de onda, ߰. 215-216 
De modo que, se pode escrever a seguinte equação de auto-valor e auto-função: ?̂?𝜃௞ = 𝜌௞𝜃௞ ,     (3.43) 
De tal forma, que ?̂? é o operador densidade, 𝜌௞ é o autovalor de densidade (população) 
e finalmente 𝜃௞ são os auto-orbitais do operador de densidade, os Orbitais Naturais. O Orbital 
Natural, como o nome sugere, é uma resposta natural da função de onda215-217 e descreve um 
conjunto ortogonal de funções de um elétron. Considerando que os NBOs são descritos para 
uma ligação, se pode escrever a população para um Orbital Natural ߮,  como: 
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𝜌𝜑 = ∫߮?̂?߮ ݀𝜏    tal que    Ͳ ≤ 𝜌𝜑 ≤ ʹ ,    (3.44) 
tal que, 𝜌𝜑 é a população, ?̂? o operador densidade e ߮, o orbital tentativa. 
A teoria de Orbitais Naturais de Ligação, NBOs (Natural Bond Orbitals), foi 
desenvolvida por Weinhold e colaboradores216, 218-221 na década de 80. Os NBOs são obtidos 
como combinação de orbitais naturais híbridos, NHOs – Natural Hybrid Orbitals – (análogos 
aos atômicos), que por sua vez são obtidos pela hibridização de Orbitais Naturais Atômicos, 
NAOs (Natural Atomic Orbitals), considerados ótimos para descrição da densidade eletrônica; 
essa combinação linear de orbitais NHOs leva à formação de um Orbital Natural Localizado 
entre uma ligação A-B, os NBOs, com máxima ocupação, e com uma contribuição equivalente 
à uma ligante e uma antiligante. Os NBOs são considerados como um modelo que faz referência 
ao modelo de Gilbert Lewis215, 217-218, 222. Essa teoria permite descrever as ligações por meio de 
orbitais localizados, com população máxima e que descrevem um padrão molecular; mantendo 
preservados os limites exteriores dos NOs e a ortogonalidade interatômica, estabelecida pelo 
princípio de exclusão de Pauli. De modo que a sequência para chegar aos orbitais moleculares 
canônicos na análise NBO é dada por: ߰ெ ݁݉ ܾܽݏ݁ݏ ݀݁ ܣܱݏ → ܰܣܱݏ →  ܰܪܱݏ → ܰܤܱݏ → ܰܮܯܱݏ → ܯܱ       (3.45) 
Na qual, a função de onda molecular, ߰ெ, escrita em bases de orbitais atômicos, AOs 
(Atomic Orbitals), passam por uma transformação de similaridade, que estabelecem os NAOs, 
os quais são hibridizados, levando a formação NHOs, os quais, combinados, formam os NBOs, 
que sofrem outra transformação unitária, levando a formação dos orbitais moleculares semi-
localizados (NLMOs) e os quais sofrem outra transformação e finalmente levam a formação 
dos orbitais moleculares canônicos deslocalizados (MOs).  
Considerando uma ligação entre um átomo A e B, os NBOs podem ser escritos como 
uma contribuição ligante, 𝜎஺஻, e uma antiligante, 𝜎஺஻∗, como descrito nas equações 3.46 e 3.47, 
respectivamente, em acordo com a combinação linear de orbitais215, 218, 222. Assim, temos: 𝜎஺஻ = ܿ஺ℎ஺ + ܿ஻ℎ஻      (3.46) 
e 𝜎஺஻∗ = ܿ஻ℎ஺ − ܿ஺ℎ஻ ,   (3.47) 
nas quais, ܿ஺ e ܿ஻ são os coeficientes de polarização dos átomos A e B (sendo que para ligações 
covalentes ܿ஺ ≅ ܿ஻ e para ligações iônicas ܿ஺ ≫ ܿ஻ ou ܿ஻ ≫ ܿ஺) e ℎ஺ e ℎ஻ os orbitais híbridos 
localizados nos átomos A e B, respectivamente.  
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A análise NBO se destaca por medir a magnitude das transferências de densidade 
eletrônica entre os orbitais naturais de ligação, de modo a identificar se há algum tipo de 
transferência de densidade eletrônica característica. Se pode, por exemplo, aplicar a análise 
NBO na caracterização de estabilização eletrônica através de ligações de hidrogênio do tipo ݊௑ → 𝜎ு−௒∗ , ݊π → 𝜎ு−௒∗ , ou semelhante, e quantificá-las, de forma relativa com sistemas 
análogos. Para analisar e determinar a magnitude dessas deslocalizações eletrônicas, para uma 
interação estabilizadora (doador-aceptor) do tipo 𝜎௜ → 𝜎௝∗, através de análise NBO, se deve 
fazer uso da teoria de perturbação de segunda ordem, descrita pela equação 3.48215, 218, 222. ܧሺʹሻ = ∆ܧ௜→௝∗ሺଶሻ = −ʹ ⟨𝜎௜|̂ܨ|𝜎௝∗⟩ଶ𝜀௝∗ − 𝜀௜        (3.48) 
tal que ܧሺʹሻ é a energia de estabilização pela deslocalização eletrônica (interação doador-
aceptor de elétrons), ̂ܨ é o orbital efetivo Hamiltoniano (o operador de Fock ou Kohn-Sham) e 
finalmente, 𝜀௜ é a energia do orbital natural doador e 𝜀௝∗ a energia do orbital natural aceptor. 
Assim, as energias dos orbitais 𝜀௜ e 𝜀௝∗ são dadas por: 𝜀௜ = ⟨𝜎௜|̂ܨ|𝜎௜⟩       (3.49) 
e 𝜀௝∗ = ⟨𝜎௝∗|̂ܨ|𝜎௝∗⟩       (3.50) 
Na Figura 3.1 têm-se um digrama genérico que ilustra a energia de estabilização 
eletrônica pela deslocalização doador-aceptor entre orbitais naturais de ligação, NBO. 
 
Figura 3. 1 Digrama, de energia, de estabilização por deslocalização eletrônica do tipo doador-aceptor NBO.  
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A análise NBO é extremamente útil e ilustrativa para descrição várias propriedades de 
interesse em química, como reatividade, estereosseletividade, avaliação de interações 
intermoleculares, basicidade, dentre outras. Isso, porque permite uma avaliação qualitativa e 
relativa de energia de estabilização por deslocalização eletrônica em interações inter e 
intramoleculares, além disso, os NBOs apresentam uma superfície de contorno que faz 
referência ao modelo de estruturas de Lewis215-216, 218, 221, o que é bem intuitivo e ilustrativo 
para químicos. No próximo item será descrita uma técnica de análise que permite avaliar a 
evolução da densidade eletrônica em sistemas moleculares – possibilitando, especialmente, a 
caracterização de ligações e interações intramoleculares – a Teoria Quântica de Átomos em 
Moléculas, QTAIM. 
3.3.2 – Teoria Quântica de Átomos em Moléculas (QTAIM) 
Desenvolvida por Richard Bader223-224 a QTAIM estuda o comportamento de átomos 
em moléculas em termos topológicos; considerando que um átomo em uma molécula é um 
sistema aberto Ω, livre pra trocar carga e momentum com átomos vizinhos. Nessa teoria, os 
sistemas moleculares se mantém unidos através de ligações entre esses átomos, as quais, 
conferem a estrutura e, consequentemente, as propriedades moleculares do sistema. A QTAIM 
se baseia no uso da densidade eletrônica, 𝜌ሺݎሻ, como observável física para obter as 
propriedades do sistema estudado, de modo que, o vetor gradiente da densidade ׏𝜌ሺݎሻ 
determina as condições básicas para a análise topológica das moléculas. Bader, aplicou o 
princípio de ação estacionária de Schwinger1 e determinou que o fluxo de densidade de carga 
na superfície molecular, ܵሺΩ, ݎሻ, para um sistema aberto Ω, é nulo em qualquer ponto da 
superfície. Como consequência, temos: ׏𝜌ሺݎሻ ∙ ݊ሺݎሻ = Ͳ       ∀ ݎ א ܵሺΩ, ݎሻ      (3.51) 
Devido as propriedades topológicas de distribuição de densidade de carga, o seu ponto 
de máximo será sob o núcleo. Assim, as condições de contorno levam a uma partição do sistema 
molecular em regiões espaciais em torno dos pontos de máximo, ou seja, os atratores, os quais 
definem a distribuição das trajetórias dos vetores ׏𝜌ሺݎሻ, denominadas de átomos. 
Consequentemente, o campo de vetor gradiente contém todas as informações para extração de 
propriedades em termos topológicos do sistema molecular76, 223-225. 
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A abordagem da QTAIM possibilita a análise topológica das ligações químicas, 
caracterizando-a de forma que o ponto de origem das trajetórias das linhas de campo do vetor ׏𝜌ሺݎሻ em direção a dois atratores distintos é chamado de Ponto Crítico de Ligação (Bond 
Critical Point - BCP). Assim, a linha que liga dois atratores pelo encontro das trajetórias do 
vetor ׏𝜌ሺݎሻ que partem do mesmo BCP é chamada de caminho de ligação (Bond Path - BP). 
Sendo que a existência de um caminho de ligação caracteriza a formação de uma ligação 
química, que pode ser covalente, iônica ou uma interação intermolecular65, 191.100, 226 A análise 
topológica da ligação química fornece, ainda, outros pontos críticos que são caracterizados pela 
análise da curvatura da laplaciana da densidade ׏ଶ𝜌ሺݎሻ, através do traço da Matriz Hessiana, 
Hess(ρ). Assim, têm-se que a matriz Hess(ρ) é dada por: 
ࡴࢋ𝒔𝒔ሺ𝝆ሻ =
[  
   
 ߲ଶ𝜌߲ଶݔଶ ߲ଶ𝜌߲ݔ߲ݕ ߲ଶ𝜌߲ݔ߲ݖ߲ଶ𝜌߲ݕ߲ݔ ߲ଶ𝜌߲ଶݕଶ ߲ଶ𝜌߲ݕ߲ݖ߲ଶ𝜌߲ݖ߲ݔ ߲ଶ𝜌߲ݖ߲ݕ ߲ଶ𝜌߲ଶݖଶ]  
   
 .       (3.52) 
Fazendo a diagonalização da matriz hessiana, obtém-se a seguinte expressão: 
𝚲 =
[   
   ߲ଶ𝜌߲ଶݔଶ Ͳ ͲͲ ߲ଶ𝜌߲ଶݕଶ ͲͲ Ͳ ߲ଶ𝜌߲ଶݖଶ]  
    =   [ߣଵ Ͳ ͲͲ ߣଶ ͲͲ Ͳ ߣଷ] .       (3.53) 
Finalmente, laplaciana da densidade, ׏ଶ𝜌ሺݎሻ, será dada por: 
׏ଶ𝜌ሺݎሻ = ݐݎܽç݋ሺ𝚲ሻ = ߲ଶ𝜌߲ଶݔଶ + ߲ଶ𝜌߲ଶݕଶ + ߲ଶ𝜌߲ଶݖଶ = ߣଵ + ߣଶ + ߣଷ .     (3.54) 
Assim, o resultado do somatório dos autovalores da matriz Hessiana (na equação 3.54), ߣଵ + ߣଶ + ߣଷ, fornecem os pontos críticos do sistema. Os pontos críticos são definidos em 
termos de duas características, o rank (é o número de autovalores, ߣ௡, não nulos) e a assinatura 
(que é a soma algébrica, incluindo os sinais, dos autovalores, ߣ௡). Assim, temos que o ponto 
crítico é caracterizado por etiquetas do tipo (rank,assinatura). O rank do ponto crítico de 
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sistemas topologicamente estáveis é sempre rank 3, (ͳ + ͳ + ͳ = ͵). Por exemplo, um ponto 
crítico de rank 3 e assinatura dada pelo somatório algébrico de autovalores, ߣ௡, descrita por: ሺ−ͳሻ + ሺ−ͳሻ + ሺͳሻ = −ͳ, têm-se o ponto crítico (3,-1), o qual descreve um ponto de cela e é 
denominado de Ponto Crítico de Ligação – BCP. Equivalentemente, para o somatório de 
autovalores, ߣ௡, descrito por: ሺ−ͳሻ + ሺ−ͳሻ + ሺ−ͳሻ = −͵, têm-se o ponto crítico (3,-3), que 
caracteriza o ponto de máximo chamado de Atrator Nuclear (Nuclear Atractor – NA. Têm-se, 
ainda, o ponto de mínimo (3,+1), que caracteriza o Ponto Crítico de Anel (Ring Critical Point 
- RCP) e o ponto (3,+3) que caracteriza o Ponto Crítico de Gaiola (Cage Critical Point - CCP). 
Na Figura 3.2, está exposta uma ilustração esquemática de como se dispõe os pontos críticos 
em uma análise topológica. 
 
Figura 3. 2 Propriedades QTAIM para o dímero de metil-hidroxicarbeno. Pontos críticos: (verde) BCP, (azul) 
RCP e (preto) NA. As linhas pontilhadas que conectam os BCPs e os atratores (átomos) são os caminhos de ligação. 
As linhas pretas que “cortam” os BCPs são as linhas das superfícies interatômicas. As trajetórias azuis são os 
vetores gradiente ׏ρ. E finalmente a superfície vermelha é a laplaciana da densidade ׏ଶρ. 
Outra informação retirada de uma relação entre os autovalores, ߣଵe ߣଶ, é chamada de 
elipticidade, 𝜀, a qual é descrita pela equação: 𝜀 = ߣଵߣଶ − ͳ       (3.55) 
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A elipticidade mede o grau de deformação da ligação química em relação ao eixo 
internuclear. Assim, para 𝜀 = Ͳ, têm-se uma distribuição cilíndrica da densidade ao longo do 
eixo internuclear, logo a ligação pode apresentar características de uma ligação sigma simétrica 
ou uma ligação tripla. Para 𝜀 > Ͳ, podemos ter a deformação da distribuição de densidade por 
interações dispersivas ou a formação de uma ligação dupla.  
Na Figura 3.3 está representado um esquema da orientação tridimensional (x, y, z) dos 
autovalores da matriz hessiana, ߣଵ, ߣଶ e ߣଷ, partindo do ponto crítico de ligação (BCP) entre os 
átomos X e Y, para avaliação da elipticidade no eixo de ligação (X-Y). Analisando a Figura 
3.3, é possível verificar como a relação entre os autovalores ߣଵe ߣଶ, na equação de elipticidade, 
afetam a simetria cilíndrica da distribuição densidade eletrônica no eixo de ligação X-Y.  
Figura 3. 3 Ilustração BCP entre os átomos X e Y e a orientação tridimensional dos autovalores da matriz 
Hessiana, λ1, λ2 e λ3, usados na determinação da elipticidade. 
A laplaciana da densidade eletrônica, ׏ଶ𝜌ሺݎሻ, fornece, ainda, uma informação muito 
importante sobre a ligação química: se a mesma apresenta caráter mais iônico (ou de interação 
dispersiva) ou covalente. Pela teoria do virial da densidade eletrônica, a laplaciana da densidade 
pode ser escrita como: ቆ ℏଶͶ݉ቇ׏ଶ𝜌ሺݎሻ = ʹܩሺݎሻ + 𝒱ሺݎሻ ,      (3.56) 
Na qual, 𝒱ሺݎሻ é a densidade de energia potencial, que apresenta maior contribuição para a 
laplaciana, e ܩሺݎሻ é a densidade de energia cinética. Assim, a densidade de energia eletrônica 
total, ℋሺݎሻ, segundo Cremer e Kraka227, é dada por: ℋሺݎሻ = ܩሺݎሻ + 𝒱ሺݎሻ .      (3.57) 
Portanto, a laplaciana da densidade está relacionada com acúmulo e decréscimo de 
densidade, através da relação de conservação energética entre as densidades de energia cinética 
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e densidade de energia potencial. Logo, a ׏ଶ𝜌 informa sobre acúmulo da densidade na zona de 
ligação, a partir do BCP. Assim, quando o valor da laplaciana é negativo, ׏ଶ𝜌 < Ͳ, há um 
acúmulo de densidade no BPC da ligação, indicando formação de ligação covalente com 
distribuição da densidade no eixo da ligação. Entretanto, quando esse valor é positivo, ׏ଶ𝜌 >Ͳ, a densidade está concentrada nos atratores, ou seja, há uma separação de cargas entre os 
átomos, indicando estabelecimento de ligação iônica ou interações dispersivas. Na Figura 3.4 
está representado um esquema que ilustra as concentrações de densidade.  
   
Figura 3. 4 Ilustração de acúmulo de densidade no eixo de ligação para ߘଶ𝜌 > Ͳ e ߘଶ𝜌 < Ͳ, respectivamente. 
Para caracterizar a natureza de uma ligação química por análise QTAIM existem várias 
propriedades a serem exploradas, como mostrado. Comumente ela se baseia em avaliar a 
evolução da densidade ሺρሻ, a evolução da laplaciana da densidade ሺ׏ଶρሻ, da elipticidade ሺ𝜀ሻ e 
da densidade de energia potencial - que será denominado como V, no restante do texto, seguindo 
a simbologia adotada pelo programa de análise utilizado (AIMAll) – todos no ponto crítico de 
ligação. Assim, para classificar uma ligação covalente como forte, ela deverá apresentar as 
seguintes características: valores positivos e relativamente elevados de ρ, valores negativos e 
elevados de ׏ଶρ, valores próximos ou iguais a zero de 𝜀 (para uma ligação sigma) e valores 
negativos e elevados de V. Para a caracterização de interações intermoleculares – que são 
baseadas em ligações fracas e forças dispersivas – a análise mostrará: baixos valores de ρ, 
valores positivos de ׏ଶρ – ou valores negativos com baixa magnitude (o que caracteriza uma 
interação dispersiva) – valores de 𝜀 próximos de 1,0 (demonstrando deformação na distribuição 
“cilíndrica” da densidade na ligação) e valores baixos de V (que podem ser negativos ou 
positivos, a depender da estabilidade da interação dispersiva). 
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4 – EFEITOS COOPERATIVOS SINÉRGICOS EM REATIVIDADE QUÍMICA 
4.1 – Efeitos do Solvente 
Em uma reação química, o solvente desempenha um papel mais importante que apenas 
solubilizar substratos, pois, dependendo da sua natureza, a interação entre solvente e substrato 
pode alterar o caminho da reação, por ação de efeitos cooperativos38, 45, 57-58, 60, 92, 228-229. Esse 
efeito no meio reacional é um tema de grande importância e, por este motivo, muito discutido 
em química57-58, 60, 92, 228-236. Uma das formas de controlar e direcionar o curso de uma reação, 
em função do consumo de reagente e/ou formação produtos, dá-se pela aplicação do solvente 
adequado. As diferentes possibilidades de interação entre solvente e substrato podem ser (em 
diferentes magnitudes) de natureza atrativa (e estabilizadora em termos entálpicos), ou 
repulsiva, levando a aglomeração do substrato. Todavia, esse segundo efeito possibilita maior 
interação intramolecular no substrato, criando pequenos reatores reacionais (como no efeito 
hidrofóbico93, 117-122, 237). As interações intermoleculares entre solvente e substrato podem, por 
exemplo, polarizar e enfraquecer determinadas ligações nos sistemas moleculares, favorecendo 
sua clivagem e, consequentemente, diminuindo a energia de ativação do processo, 
mimetizando, assim, o comportamento de um catalisador (promotor de reação)57-58, 92, 230, 232-233, 
235
. Na Figura 4.1, estão ilustradas duas possibilidades de efeito do solvente sob a coordenada 
de reação. Nessa reação hipotética, o solvente B interage melhor com o substrato durante o 
estado de transição, estabilizando-o e diminuindo o ∆ܩ ǂ, favorecendo a reação. Entretanto, o 
solvente C, interage melhor com o substrato reagente, estabilizando-o no estado de repouso 
(resting state) ou estado fundamental, aumentando o ∆ܩ ǂ, tornando o sistema menos reativo238.  
Figura 4. 1 Ilustração do efeito do solvente sob uma coordenada de reação de uma reação hipotética. Efeito do 
solvente B (esquerda) e efeito do solvente C (direita). (Adaptada da referência 238) 
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As reações multicomponentes, como a de Ivar Ugi239-240 – a qual foi relatada a primeira 
vez em 1959239 em um artigo do tipo “relatório de reunião” (Versammlungsberichte) na 
Angewandte Chemie – têm se mostrado muito eficazes em síntese orgânica241-245, em especial 
para produção de moléculas bioativas com alta seletividade e economia de átomos, tornando-a 
muito vantajosa. Entretanto, seu mecanismo não é totalmente elucidado, embora existam 
algumas propostas bem aceitas, como a do próprio Ugi239, que passa pelo intermediário II, ou 
uma nova abordagem proposta por Dömling245, na qual a reação pode passar por dois 
intermediários, II ou III, descritos na Figura 4.2. Após 50 anos do desenvolvimento da reação 
de Ugi ainda se promoviam debates243 acerca do mecanismo para essa reação. Neste âmbito, 
Neto244 e colaboradores propuseram um mecanismo para a reação de quatro componentes de 
Ugi, em um trabalho que alia os resultados observados experimentalmente, por espectroscopia 
de massas, à previsão descrita por modelagem quântica.   
Figura 4. 2 (Esquerda) duas possíveis rotas para formação de IV a partir de I. (Direita) Intermediário IV que leva 
a formação do produto da reação de Ugi, V, pelo rearranjo de Mumm. (Fonte: Referência244) 
Experimentalmente, constatou-se que o produto V é o produto majoritário da reação de 
Ugi e é formado a partir de um rearranjo de Mumm (IV→V), que se processa muito rápido e 
apenas em metanol, como solvente. Teoricamente, Neto e Ferreira244 verificaram que a rota de 
I para III é de barreira energética elevada, em comparação com a rota que passa pelo 
intermediário II para a posterior formação de IV, desse modo, a rota que passa pelo 
intermediário II é a favorita. Ao passo que, o rearranjo de Mumm só ocorre pela interação direta 
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com o solvente metanol, a qual leva à uma transferência protônica que possibilita o rearranjo 
que ocorre com barreira energética total de 7,20 kcal.mol-1 (Figura 4.3), incomparavelmente 
inferior ao mecanismo sem a influência do solvente proposto na literatura, devido à forte 
influência do solvente através de efeitos cooperativos. Assim, a energia de ativação global da 
reação muito baixa justifica o fato do rearranjo ocorrer muito rápido. Se verifica neste caso, 
novamente, a extrema importância de se avaliar a influência explícita do solvente nos cálculos 
teóricos e na determinação de mecanismos de reação.  
Figura 4. 3 Coordenada de reação generalizada para o rearranjo de Mumm (IVb→Vb) calculado com método 
M062X/6-311+G(2d,2p)//M062X/6-31+G(d,p) com metanol (explícito). (Fonte: Adaptado da Referência244) 
Esse trabalho demonstra a enorme importância de se estudar o efeito do solvente 
explicitamente para uma melhor descrição de reações em termos mecanísticos e, 
consequentemente, de seu perfil termodinâmico e cinético. A seguir, serão descritos alguns 
pontos importantes sobre a influência de formação de aglomerados, mudança de 
molecularidade em reações e efeito solvente na descrição desses processos em termos de efeitos 
de cooperatividade. 
4.2 – Efeitos de Cooperatividade em Carbenos Clássicos 
Devido a sua natureza eletrônica, que apresenta apenas seis elétrons de valência no 
carbono disubstituído, carbenos clássicos como o hidroximetileno e metil-hidroxicarbeno são 
altamente reativos e tem curtíssimo tempo de meia vida, por isso seu isolamento é muito difícil. 
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Recentes avanços no controle de técnicas de análise química de compostos, em condições de 
temperatura e pressão ultrabaixos, têm possibilitado o isolamento, estudo e investigação da 
reatividade de espécies altamente reativas como carbenos246-248. Ao mesmo tempo, essas 
técnicas apontam no horizonte a possibilidade de se mensurar a contribuição de fenômenos 
como o tunelamento em processos químicos a baixas temperaturas29-30, 135, 249. Schreiner e 
colaboradores135 desenvolveram uma metodologia na qual o hidroximetileno foi isolado em 
matrizes de argônio a 11K e observou-se que o carbeno se rearranjava para formação de 
formaldeído e traços de CO e H2. Por outro lado, em termos estruturais, pouco se tem abordado 
sobre os efeitos do superresfriamento de intermediários e outros sistemas moleculares113, 250-251, 
gerando assim lacunas sobre os efeitos da redução de temperatura sobre a reatividade química. 
Há algumas décadas, acreditava-se que o superresfriamento deveria afetar de forma negativa a 
cinética de uma dada reação, seguindo os modelos de Arrhenius131-132, baseado no modelo 
esferas rígidas, no qual quanto mais elevada a temperatura maior a velocidade da reação. Porém 
recentes estudos apontam que a cinética química pode ser redirecionada em função da 
temperatura30, 130, 135.  
Em diversos processos, o aumento da temperatura pode proporcionar o aumento de 
colisões moleculares, porém, sem orientação, tornando essas colisões não efetivas, o que não 
contribui para a formação dos produtos. No entanto, as bases da cinética química indicam que 
o aumento do número de colisões aumenta a probabilidade de geração de produtos, indicando 
assim um aumento na taxa de reação. Outro fator que apresenta uma relevância muito maior 
dentro dos conceitos da cinética química é a teoria de estado de transição143, 252-253, que aponta 
como uma das principais condições para que a reação ocorra o estabelecimento de uma 
geometria de estado de transição, fruto da aproximação orientada de moléculas reagentes e com 
energia suficiente para proporcionar a formação dos produtos. Assim, vários estudos têm 
mostrado que baixas temperaturas podem afetar positivamente o curso de uma reação química. 
Entretanto, as bases da cinética clássica apontam um comportamento contrário, por essa razão 
muito tem se discutido na comunidade acadêmica sobre novas formulações cinéticas que 
descrevam melhor determinados processos, com inclusão dos efeitos da temperatura, 
especialmente as origens físicas e químicas desses efeitos.   
Dentro dessa abordagem, podemos inferir que a reatividade química de um dado sistema 
em estudo pode ser parcialmente controlada pela orientação molecular; podendo admitir esse 
como um dos critérios fundamentais para a reatividade química253. Quando espécies químicas 
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são dispersas em um dado solvente, estas tendem a se aproximar ou se afastar umas das outras 
a depender da natureza do solvente em questão. Quando a interação entre disperso e dispersante 
é elevada, naturalmente a espécie dispersa a possibilidade de o substrato de apresentar na forma 
de dímeros, trímeros ou outros clusteres é expressivamente menor, pois a assistência do 
solvente será preferida, por efeitos cooperativos. No entanto, se a interação entre disperso e 
dispersante é ínfima, a probabilidade de geração quase imediata de aglomerados é 
extremamente elevada93, 119-122, 254, formando uma espécie de reator molecular. Assim, o 
isolamento de espécies químicas em matrizes superresfriadas, pode proporcionar a formação de 
agregados moleculares em cavidades, favorecendo e intensificando a interação 
intermolecular249, 254 entre as moléculas do substrato.  
Um estudo recente de Qiu e colaboradores254, mostrou, via Microscopia de Força 
Atômica (Atomic Force Microscopy - AFM), que espécies como a 8-hidroxyquinolina – que 
podem estabelecer ligações de hidrogênio – quando dispersas em hélio líquido tendem a se 
aglomerar (preferencialmente em trímeros) através de ligações de hidrogênio, de tal modo que, 
o isolamento total de moléculas neste meio só era possível quando outra interação muito mais 
forte era estabelecida. Neste mesmo estudo foi possível observar que o aquecimento do sistema 
em análise não provocou o afastamento molecular e sim a aglomeração maior, corroborando 
ainda mais com a ideia de que sistemas moleculares podem estabelecer interações 
intermoleculares relativamente fortes mesmo em condições adversas, indicando que seu 
isolamento total não seria possível, a exemplo de reações em atmosfera superior255-256 ou até 
mesmo no espaço31, 136, até então consideradas como regiões de vácuo quase absoluto. Um 
estudo desenvolvido por Berndt e colaboradores86 acerca da deposição de ácido retinóico em 
superfícies de ouro, mostrou que, na formação de agregados moleculares, a preferência 
organizacional para a formação de trímeros, tetrâmeros, pentâmeros ou hexâmetros depende do 
número de camadas ou da faceta de deposição.  
Assim, baseada nessas observações, será apresentada neste trabalho uma proposta 
alternativa para uma explicação da natureza dos efeitos de temperatura em reações químicas. 
Segundo esta proposta, a temperatura afeta diretamente as possibilidades organizacionais dos 
sistemas moleculares, o que, consequentemente afeta o mecanismo das reações, bem como as 
suas respectivas energias de ativação e o seu perfil cinético. Logo, para reações químicas 
contendo sistemas moleculares que podem estabelecer interações que levem à formação de 
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agregados moleculares – através de efeitos cooperativos – as mudanças de temperatura 
ocasionarão mudanças no mecanismo dessas reações e, portanto, o seu perfil cinético será 
alterado em função dessas mudanças, ocasionando desvios nas leis cinéticas clássicas, como a 
de Arrhenius. Esses desvios são justificados pois a equação de Arrhenius só é válida para uma 
dada reação que ocorre segundo apenas um mecanismo reacional, não sendo o caso de reações 
que tem suas energias de ativação alteradas em função de mudanças de molecularidade no 
mecanismo reacional devido a mudanças de temperatura. 
4.3 – Efeitos de Cooperatividade em Cinética de Transferência Protônica de HX 
Durante várias décadas a formação de agregados de haletos de hidrogênio (como o 
fluoreto de hidrogênio, HF) foi explorada, seja pela arquitetura exótica exibida pelos agregados 
formados, seja pela natureza das interações estabelecidas e suas respectivas propriedades 
manifestadas por cooperatividade molecular87-88, 133, 257-259. Dentre as interações estabelecidas 
entre agregados, normalmente se destacam as interações multicêntricas (por exemplo a ligação 
tricêntrica, 3 centros e 2 elétrons)33, responsáveis pela estabilização de um conjunto de átomos 
em uma molécula – podendo se estender para conjuntos de moléculas – e ligações de 
hidrogênio, que são interações especiais do tipo dipolo-dipolo envolvendo transferências de 
carga do tipo 3 centros e 4 elétrons. Estas interações desempenham um papel fundamental para 
processos de automontagem, condutividade, condensação da matéria e diversos outros 
fenômenos supramoleculares. Ligações de hidrogênio são as principais responsáveis pela 
formação de agregados de haletos de hidrogênio, proporcionando a geração de redes 
moleculares complexas e estáveis que permanecem coesas graças ao processo contínuo de troca 
protônica múltipla, como já evidenciado teórica e experimentalmente para diversos sistemas 
em fase gasosa ou em fase condensada87, 133, 258-260.  
Assim, visto que os agregados do moleculares próticos podem ter dimensões definidas 
em função das condições de pressão (concentração) e temperatura, devemos esperar que 
processos de transferência protônica apresentem energias de ativação que variem em função da 
dimensão do agregado, ou seja, em função da molecularidade do processo de transferência 
protônica45, 260-261. Deste modo, neste trabalho será investigado os efeitos das mudanças de 
molecularidade nas energias de ativação para o processo de transferência protônica em sistemas 
do tipo (HF)n.  
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4.4 – Efeitos de Cooperatividade em Rearranjos em Meio Solvente 
Para o estudo de mecanismos de reações químicas, a descrição do meio onde estas 
ocorrem é de fundamental importância, visto que os meios reacionais são obviamente 
constituídos de moléculas que apresentam características próprias e, que por sua vez, podem 
influenciar diretamente o comportamento de substratos reagentes e/ou produtos232. A 
compreensão da natureza do solvente é crucial para o entendimento do controle cinético e/ou 
termodinâmico das reações232-233. Este conhecimento se passa pela real compreensão das forças 
intermoleculares estabelecidas entre solventes e substratos em uma dada reação química. Dessa 
forma, solventes químicos não devem ser analisados apenas como um simples campo ao qual 
as moléculas de reagentes e produtos são submetidas, mas como um sistema mais complexo 
capaz de formar redes de interação262, graças a geometria e estrutura eletrônica individuais dos 
sistemas moleculares que os compõem. Consequências claras da manifestação individual e 
estendida das propriedades moleculares são, por exemplo, formação de redes através de 
ligações de hidrogênio72, 254, condutividade e solubilidade.  
Neste âmbito, um solvente que se destaca é a água. Um sistema solvente capaz de 
proporcionar diversas transformações químicas, seja como simples solvente ou como um 
promotor explícito de reação. Um dos destacados (e clássicos) fenômenos onde a água é 
observada como meio reacional72 é o conhecido equilíbrio aldo-enólico (AEE)91, 263, um 
equilíbrio estabelecido através de um processo de transferência protônica “unimolecular e em 
meio solvente”, como exposto na Figura 4.4. 
 
Figura 4. 4 Representação clássica do equilíbrio aldo-enólico. (Fonte: Autor264) 
Há diversos modelos para a interpretação do AEE, onde os principais são os baseados 
em tunelamento quântico265-266 e transferência protônica em rede onde há possibilidade de 
interferência direta da água como promotor deste equilíbrio, a exemplo do que foi descrito por 
Gonzalez-Rivas92. 
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4.5 – Efeitos de Cooperatividade em Líquidos Iônicos 
Tradicionalmente, líquidos iônicos (LIs) são definidos como compostos iônicos que 
apresentam ponto de fusão à temperaturas abaixo de 100°C21, 24. Uma das principais aplicações 
de LIs é como solventes em reações orgânicas e organometálicas, devido a algumas de suas 
propriedades marcantes, como sua pressão de vapor muito baixa24 e capacidade de solubilizar 
compostos orgânicos e inorgânicos, inerentes a sua estrutura. Outra, dessas características 
importantes de LIs, é a de que suas propriedades (tais como densidade, viscosidade, basicidade, 
solubilidade, etc.) podem sem moduladas em função das características combinadas de cátion 
e ânion20, 267-268. Em função disso, existem classes de LIs imiscíveis em uma grande quantidade 
de solventes orgânicos, e outras classes de solventes, com características hidrofóbicas, 
possibilitando a realização de reações em sistemas bifásicos269-271. Uma das vantagens do uso 
de LIs em reações em sistemas bifásicos é a de que se pode utilizar o LI como um solvente 
polar – usualmente, não coordenante – no qual é possível solubilizar um catalisador, por 
exemplo, o qual pode atuar catalisando uma reação que ocorrerá na fase não-polar, onde estará 
o substrato, distinta da fase do LI e catalisador. Assim, após o término da reação, é possível 
separar de forma, relativamente, fácil, o produto da reação (na fase não-polar) da fase polar 
(LI+catalisador), devido a imiscibilidade do LI na fase não-polar e sua baixa pressão de vapor24.  
A possibilidade de modulação das características dos LIs, ocorre devido as forças 
intermoleculares, atuantes na formação dos líquidos iônicos, que mantém sua estrutura coesa e 
provêm suas propriedades não usuais19-20, 25, 138, 162, 267. Uma das interações mais importantes, 
entre cátion e ânion para formar o par iônico do LI é a ligação de hidrogênio que direciona o 
arranjo adotado pelo par e pode afetar a estabilidade e reatividade dos LIs. Essas características 
dos LIs indicam que os efeitos cooperativos também apresentam um papel importante nas 
propriedades desses sistemas complexos. Como consequência disso, estudos sobre a infçuência 
dos efeitos de cooperatividade sobre a estabilidade e reatividade de LIs vêm sendo 
desenvolvidos em química26-27, 61, 272. Gao e colaboradores26 demonstraram que os efeitos 
cooperativos entre cátion e ânion de alguns LIs podem alterar sua atividade catalítica, por 
exemplo. Portanto, assim como para outros sistemas apresentados nesta tese, fica demonstrada 
a necessidade de inclusão dos efeitos cooperativos em estudos teóricos de LIs para sua melhor 
descrição.  
47   
4.5.1 – Líquidos Iônicos para Captura de Gases 
Com a crescente preocupação com a poluição, especialmente a poluição atmosférica e 
suas implicações climáticas e na qualidade do ar, houve um aumento significativo no número 
de trabalhos que buscam desenvolver novas tecnologias para diminuir a emissão de CO2 na 
atmosfera. O CO2 é considerado um agente poluente da atmosfera e muitas vezes 
responsabilizado por mudanças climáticas. Numa tentativa de contribuir para o 
desenvolvimento de novas tecnologias que atuem na diminuição da emissão de gases tóxicos 
para atmosfera, tem se destacado a captura de gases poluentes, como o CO2. A captura desses 
gases tem se mostrado promissora por diminuir a emissão desses gases na atmosfera e permitir 
que eles sejam utilizados como matéria prima para outros processos de interesse industrial, 
agregando valor a um substrato, outrora, poluente.273-277  
Dentre os sistemas utilizados para captura de CO2, a monoetilenodiamina (MEA) é um 
dos absorbatos utilizados pela indústria, entretanto, o mesmo apresenta algumas desvantagens, 
como baixa concentração de CO2 absorvido por mol de MEA e fácil degradabilidade273, 278-279. 
Como alternativa ao uso de sistemas como a MEA, surgem os líquidos iônicos que apresentam 
boa capacidade quimissortiva, a depender do sistema pode adsorver em uma proporção maior 
que 1:1 de CO2:LI, apresenta boa estabilidade térmica, baixa pressão de vapor, além de outras 
características vantajosas, como uma boa capacidade de regeneração (adsorção/dessorção), 
dependendo do sistema estudado. Por esse motivo, muitos trabalhos, experimentais e teóricos, 
têm sido desenvolvidos na área de desenvolvimento de LIs para captura de CO218, 163, 166, 273, 276-
285
. Todavia, líquidos iônicos apresentam algumas desvantagens, uma delas é que alguns de 
seus cátions e ânions não são biodegradáveis, tornando o seu descarte um problema futuro. 
Neste âmbito, trabalhos apresentando o uso de ânions com base em amino ácidos na produção 
de LIs, tem demonstrado ser uma boa alternativa aos contra íons classicamente utilizados nos 
LIs; pois são biodegradáveis e bicompatíveis, podendo ser aplicados na produção de LIs com 
propriedades diferenciadas18, 273, 278-279, 284-287.  
Dentre os vários trabalhos que buscam utilizar LIs na captura de CO2, um despertou 
especial interesse, o de Li e colaboradores273, 278-279. Nesses trabalhos, foi descrito um novo 
líquido iônico hidrofílico, baseado em um cátion com base imidazol, funcionalizado com um 
grupo OH (tornando-o hidrofílico) e um ânion amino ácido derivado da glicina (ácido 2-
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aminoacético), tendo em vista que aminas já apresentam boa capacidade quimissortiva de CO2. 
O LI desenvolvido apresentou boa capacidade quimissortiva de CO2 e baixa degradabilidade 
após a captura.   
Figura 4. 5 Representação esquemática do líquido iônico desenvolvido por Li e colaboradores. 
Baseado nos estudos experimentais de Li e colaboradores273, 278-279, 288, foram realizados 
estudos de estrutura eletrônica desse sistema, objetivando compreender melhor a sua 
capacidade quimissortiva para posterior design de novos líquidos iônicos. Os novos sistemas 
desenhados serão baseados em cátion e ânion biodegradáveis, aliando as características dos LIs 
clássicos, a boa capacidade quimissortiva de CO2 de sistemas baseados em glicina e a 
biodegradabilidade do sistema como um todo. Os LIs desenhados foram o 
[MeOCOCH2mim][Gly] e [MeOCOCH2CH2mim][Gly], com o ânion glicina e utilizando 
cátions considerados biodegradáveis289.  
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5 – RESULTADOS E DISCUSSÃO 
Neste capítulo serão discutidos alguns dos resultados obtidos para os trabalhos descritos 
nessa tese. Para facilitar as discussões os trabalhos foram separados em tópicos e sub-tópicos, 
que tratarão do estudo de rearranjo de carbenos clássicos em temperaturas ultrabaixas, 
mudanças de energia de ativação em clusters de HF e efeitos de cooperatividade no rearranjo 
aldo-enólico. Para fins práticos, toda a metodologia utilizada para o desenvolvimento dos 
trabalhos aqui descritos será apresentada nos tópicos específicos. 
5.1 – Rearranjo do Metil-Hidroxicarbeno em Temperaturas Ultrabaixas 
Baseados no experimento de deposição de ácido retinóico em superfícies de ouro86 e na 
possibilidade de mudança de molecularidade133 em reações, realizamos cálculos de estrutura 
eletrônica para dar uma explicação alternativa para a formação majoritária de acetaldeído em 





































Modelo Proposto  
Figura 5. 1 Representação geral para o rearranjo do metilhidroxicarbeno para obtenção dos produtos 3 e 5 por 
mecanismo clássico unimolecular (acima) e mecanismo bimolecular por efeitos cooperativos (abaixo). (Fonte: 
Autor45) 
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5.1.1 – Detalhes Computacionais 
Todos os cálculos de optimização de geometria e de frequências vibracionais para todas 
as espécies moleculares no estado fundamental, tomadas como neutras e com multiplicidade 
singleto, descritas no estudo foram realizados com o Modelo de Base Completa (Complete 
Basis Set – CBS-4M)290-291. Para o cálculo das geometrias de estado de transição foi empregado 
o Algoritmo de Berny e o estado de transição genuíno foi caracterizado pela existência de 
apenas um modo vibracional imaginário correspondente ao processo. Para melhor descrição 
termodinâmica do sistema foi utilizada a correção da energia do ponto zero [CBS-4M(0K)] para 
todos os pontos estacionários representativos na coordenada de reação. Para descrição mais 
acurada da estrutura eletrônica foram realizados cálculos empregando a função de base com 
correlação consistente aug-cc-pVDZ292-293 e a teoria coupled-cluster com todos os elétrons (All 
Electron – AE), incorporando a primeira e a segunda excitação (AE-CCSD)294-295, e com 
inclusão de terceira excitação [AE-CCSD(T)]296. O método coupled-cluster foi utilizado para 
obter os índices de ligação dicêntricos e realizar a análise populacional NBO. Também foi 
realizada uma Dinâmica Molecular de Born-Oppenheimer (BOMD)297-298 em nível Frozen-
Core (FC) MP2/6-31G196 com 100 passos e 77.8 fs para o dímero simétrico do metil-
hidroxicarbeno para determinar o complexo de van der Waals30,31, evitando interpretações 
ambiguas tais como energias de ativação negativas299. Para obter as funções de onda para o 
cálculo das propriedades de topologia pela QTAIM, os primeiros treze passos da dinâmica 
foram recalculados com mesmo nível de cálculo e obtivemos uma nova coordenada de reação 
para a transferência protônica bimolecular durante o rearranjo do carbeno. Todos os cálculos 
foram realizados utilizando o pacote Gaussian 09300. 
5.1.2 – Resultados e Discussão 
Para obtermos uma coordenada geral de reação para a isomerização do carbeno 
realizamos cálculos CBS-4M290-291, cujo nível de precisão é comparável com o de estudos 
realizados recentemente com esse mesmo intermediário. De acordo com os resultados obtidos 
nesse trabalho, se considerarmos a possibilidade de um rearranjo intramolecular do metil-
hidroxicarbeno, o mesmo poderia dar origem ao acetaldeído (passo 3), através de uma barreira 
da ordem de +26,36 kcal.mol-1, ou ao álcool vinílico (passo 5), através de uma barreira da ordem 
de +21,44 kcal.mol-1. Essas barreiras energéticas apresentam a mesma ordem de grandeza das 
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barreiras apresentadas por Schreiner30 e colaboradores usando métodos coupled-cluster. Foi 
verificado, ainda, que a barreira de interconversão de 3 em 5, através do passo 6TS é de 69,34 
kcal.mol-1, demonstrando que uma vez formado o acetaldeído ele não deve interconverter-se no 
etenol ou álcool vinílico.  Sendo possível observar na coordenada de reação da Figura 5.2 para 
o rearranjo de metil-hidroxicarbeno unimolecular que o produto majoritário 3 não é o 
favorecido cineticamente, mas apenas termodinamicamente.   
Figura 5. 2 Coordenada de reação obtida a partir de cálculos de pontos estacionários para o rearranjo unimolecular 
do metil-hidroxicarbeno para os produtos 3 ou 5. (Fonte: Autor45) 
No entanto, a probabilidade de isolamento molecular de sistemas polares é pouco 
provável, devido à possibilidade do estabelecimento de interações intermoleculares de modo 
que o arranjo mais provável a baixas temperaturas seria, no mínimo, na forma de dímeros249, 
254
. Tomando como base essas informações e admitindo a formação de aglomerados a baixas 
temperaturas, realizamos cálculos para sistemas dimerizados de forma simétrica e assimétrica 
para o metil-hidroxicarbeno e a partir dos resultados, observamos uma surpreendente inversão 
do favorecimento cinético imposto pelo modelo clássico: a geração de dímeros de carbenos 
pelo estabelecimento de ligação de hidrogênio proporciona a transferência protônica 
intermolecular simétrica favorecendo a formação de acetaldeído, através de uma barreira de 
ativação negativa16, 299(barreira de ativação aparente) de -8,06 kcal.mol-1, ou seja, a evolução 
do passo 1a ao passo 3, através do passo 2TS (dímero simétrico), é termodinâmica e 
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cineticamente favorecida, em relação a formação do etenol (passo 5) com barreira de 13,53 
kcal.mol-1 através do 4TS, como descrito na coordenada de reação a seguir (Figura 5.3). Ainda 
verificou-se que a barreira energética de interconversão do dímero simétrico do acetaldeído 
formado (passo 3) no dímero assimétrico do enol (passo 7), através do passo 6TS é de 59,44 
kcal.mol-1, novamente demonstrando que, mesmo para o dímero, uma vez formado o 
acetaldeído ele não se interconverte no etenol.  
As análises NBO foram realizadas via metodologia AE-CCSD(T)/aug-cc-pVDZ//CBS-
4M e a partir dessas análises, foi observado uma maior deslocalização eletrônica entre os 
orbitais dos fragmentos envolvidos nas ligações de hidrogênio não-clássicas do dímero 
simétrico de carbeno (passo 1 do dímero: ݊௖ → 𝜎ை−ு∗ = Ͷͺ,Ͳ͸ ݈݇ܿܽ.݉݋݈−ଵ e passo 2TS do 
dímero: ݊ை → 𝜎஼−ு∗ = ʹͷ͸,͵Ͷ ݈݇ܿܽ.݉݋݈−ଵ) em comparação as deslocalizações eletrônicas 
equivalentes na forma monomérica do carbeno (passo 1 do monômero: ݊௖ → 𝜎ை−ு∗ =Ͳ,ͷ͵ ݈݇ܿܽ.݉݋݈−ଵ e passo 2TS do monômero: ݊ை → 𝜎஼−ு∗ = ͺͻ,͵͸ ݈݇ܿܽ. ݉݋݈−ଵ). 
 
Figura 5. 3 Coordenada de reação obtida a partir de cálculos de pontos estacionários para o rearranjo do metil-
hidroxicarbeno para os produtos 3 ou 5, por efeitos cooperativos. (Fonte: Autor45) 
O principal argumento para a formação de dímeros é a estabilização instantânea que tal 
fenômeno pode proporcionar aos intermediários do tipo carbeno. Assim, ao se formar dímeros 
a transferência protônica a baixas temperaturas seria imediata em função da energia associada 
ao modo vibracional de estiramento O-H – tornando-o mais ou menos acessível – e do grau de 
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simetria do complexo formado. Como esperado para os estados de transição, o modo 
vibracional de estiramento O-H para o dímero simétrico (ωi=1192,93i cm-1) é mais acessível 
energeticamente quando comparado com o modo relacionado ao modo de deformação angular 
C—O—H do carbeno monomérico para a formação do acetaldeído (ωi=2610,08i cm-1) ou na 
formação do etenol (ωi=1708,67i cm-1). Outro fato importante é que naturalmente o sistema 
dimerizado do carbeno já apresenta modos vibracionais que podem revelar interações 
intermoleculares, porém estes ocorrem antes de 400 cm-1(ω=159,89 - 255,66 cm-1), enquanto 
que o modo relacionado com o rearranjo clássico para formação do acetaldeído só ocorre em 
ω=1,453,61 cm-1.Os elevados valores das energias de deslocalização são uma grande evidência 
da preferência dos carbenos pela formação de dímeros, no estágio que antecede o 
estabelecimento do estado de transição, tendo em vista que a baixas temperaturas as reações 
começam a ser dirigidas pelos movimentos vibracionais. Análises dos índices de Wiberg 
corroboram a análise NBO acerca da estabilização dos sistemas pela formação de dímeros 
simétricos, como pode ser visto na Tabela 5.1. 
Tabela 5. 1 Análise de índices de ligação dicêntricos de Wiberg para o carbeno na isomerização à acetaldeído por 
rearranjo unimolecular e bimolecular. 
Monômero 
Ligação 1 2TS 3 
O-H 0,7161 0,2461 0,0518 
C-O 1,1356 1,5181 1,8042 
C-H 0,0083 0,4489 0,9258 
Dímero 
O-H 0,5446 0,3632 - 
C-O 1,2558 1,3790 1,7591 
C-H 0,1435 0,3869 0,9255 
Como descrito na coordenada de reação da Figura 5.3, a forma preferencial de dímero 
simétrico 1a conduziria a formação majoritária de 3, em relação ao produto 5, através de um 
estado de transição 2TS (dímero simétrico), que pode ser cineticamente interpretado como uma 
energia de ativação aparentemente negativa, se a formação do complexo do tipo van der 
Waals301-302 (1a') for desconsiderada. Nesta abordagem alternativa, a identificação do 
complexo 1a' só foi possível usando Dinâmica Molecular Born-Oppenheimer (BOMD). 
Através da dinâmica, verificou-se que o rearranjo não apresenta a energia de ativação negativa, 
entretanto, passa por uma evolução molecular do passo 1a ao passo 3, através de uma barreira 
de ativação da ordem de +0,25 kcal.mol-1, como visto na Figura 5.4.  
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Outro ponto válido na abordagem de formação de dímeros é que o acontecimento da 
transferência protônica pode ser acompanhado em termos da Teoria Quântica de Átomos em 
Moléculas (QTAIM), através da existência do próprio caminho de ligação (Bond Path – BP), o 
que reforça ainda mais o modelo de transferência protônica no metil-hidroxicarbeno pela 
formação de dímeros. 
 
 
Figura 5. 4 Coordenada de reação dos estágios iniciais da dinâmica molecular de Born-Oppenheimer para a 
transferência protônica no rearranjo do metil-hidroxicarbeno. (Fonte: Autor45) 
Uma análise da evolução da estrutura eletrônica do dímero simétrico do carbeno, ao 
longo dos treze primeiros passos da dinâmica quântica, apontou uma dinâmica de pontos 
críticos compatível com as mudanças esperadas para sistemas ligados através de ligação de 
hidrogênio. Como pode ser visto na Figura 5.5, ao longo da reação há uma redução gradativa 
de 𝜌௔ , indicando quebra de ligação O-H, ao passo que 𝜌௕ aumenta junto com 𝜌௖, indicando 
formação de ligação C-H e fortalecimento da ligação C-O. Mais um indício de evolução 
gradativa do sistema de 1 (1a) a 13 (3’) pode ser verificada através das laplacianas de densidade 
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nos pontos a (que variam de -1,4029 – ligação covalente – à +0,1687 – ligação de hidrogênio) 
e b (que vão de 0,0946 – ligação de hidrogênio – à -1,2308 – ligação covalente).  
Figura 5. 5 Parâmetros QTAIM (em u.a.) para os pontos rotulados nas estruturas moleculares (a, b e c) ao longo 
do caminho de reação. (Fonte: Autor45) 
Para consolidar a nossa proposta, realizou-se o cálculo da distribuição de Tsallis para a 
reação de rearranjo do metil-hidroxicarbeno considerando o efeito de tunelamento para o 
monômero e a reação com o dímero. O parâmetro d obtido pela equação 2.19, apresentando o 
valor de -0,0067, valor relativamente pequeno para descrição em termos de fenômeno de 
tunelamento. Se verificou ainda um ganho entrópico em termos de entropia vibracional para o 
rearranjo dimérico de ∆Svib=+12,92 cal.mol-1. K-1, muito comum entre sistemas com efeitos 
cooperativos, onde a entropia vibracional positiva favorece a formação de agregados. Assim, 
utilizando a equação 2.20, encontrou-se uma energia de ativação corrigida para o monômero, 
considerando o tunelamento, de +2,91 kcal.mol-1. Entretanto a barreira de energia de ativação 
para a reação com o dímero é +0,25 kcal.mol-1, muito inferior a barreira de ativação corrigida, 
se fazendo desnecessária a abordagem em termos de tunelamento quântico para o rearranjo sob 
a ótica dos efeitos cooperativos. 
A distribuição de Tsallis para o rearranjo considerando a reação unimolecular com 
correção de tunelamento e o rearranjo bimolecular proposto mostra um favorecimento muito 
expressivo para a reação com o dímero em relação ao rearranjo por tunelamento, mesmo em 
baixas temperaturas, como pode ser observado na Figura 5.6. 
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Figura 5. 6 Função de distribuição de Tsallis para o rearranjo do hidroxi-metileno em correspondente a vários 
estados térmicos. Linha: (azul) dímero, (vermelho) monômero com correção de tunelamento e (preto) barreira de 
ativação clássica para reação unimolecular sem tunelamento. (Fonte: Autor45) 
5.1.3 – Conclusões Parciais: Rearranjo do Metil-hidroxicarbeno 
Neste estudo foi demonstrado que o rearranjo bimolecular é largamente favorecido em 
relação ao rearranjo unimolecular. Esse favorecimento ocorre, especialmente, devido a maior 
polarização das ligações envolvidas no rearranjo e do arranjo adotado para a formação do 
dímero permitir uma orientação mais adequada para ocorrência do rearranjo, de tal modo à 
favorece-lo por efeito cooperativo. A tendência observada foi demonstrada através dos dados 
termodinâmicos, cinéticos e estudo da estrutura eletrônica das espécies envolvidas no rearranjo 
através da análise QTAIM e NBO. Evidenciou-se, ainda, que a depender da magnitude da 
interação entre as moléculas em uma dada reação, podem haver mudanças consideráveis na 
ordem e molecularidade da reação conduzindo a interpretações que não poderiam, a priori, ser 
justificadas mecanísticamente. Assim, em casos onde existe a possibilidade de estabelecimento 
de ligações de hidrogênio, como é o caso deste rearranjo, fica clara a forte influência de efeitos 
cooperativos na condução de processos reativos, criando novos caminhos de reação com 
energias de ativação mais baixas, em relação à processos unimoleculares. Finalmente verificou-
se que a ocorrência desse rearranjo através de tunelamento quântico é improvável. Neste 
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trabalho serão apresentados outros estudos desenvolvidos utilizando a mesma abordagem 
descrita nesse estudo, aplicando o conceito de cooperatividade para melhor descrição teórica 
de reações químicas. Nesses estudos sobre fenômenos coletivos todos os resultados tem 
confirmado que o comportamento Sub-Arrhenius14, 303 se deve a ocorrência de uma mesma 
transformação química com diferentes molecularidades, rearranjos como os expostos nos 
trabalhos de Schreiner135 e Ley29, também são exemplos de sistemas que podem ser dirigidos 
por efeitos cooperativos e mudanças de molecularidade. 
5.2. – Rearranjo do Hidroxicarbeno em Temperaturas Ultrabaixas 
Analogamente ao estudo do rearranjo do metil-hidroxicarbeno, foi realizado um estudo 
do rearranjo do hidroxicarbeno nas mesmas condições. Também fazendo uma abordagem 
alternativa à luz dos efeitos cooperativos.  
5.2.1 – Detalhes Computacionais 
A metodologia de cálculo também foi bastante semelhante de forma que para 
optimização de todas as estruturas em estado fundamental e estados de transição, considerando 
o sistema neutro e a multiplicidade singleto, foi utilizado o método CBS-4M290-291. Para maior 
acurácia dos dados termodinâmicos, foi realizada a correção do ponto zero [CBS-4M(0K)]; 
correção que levou a grande diferença na coordenada de reação para o rearranjo utilizando 
apenas a energia SCF. Com esses resultados também extraímos as propriedades de topologia 
pela QTAIM. Também foi realizada uma Dinâmica Molecular de Born-Oppenheimer em nível 
MP2/6-31G(d,p)196-198 para identificar o complexo de van der Waals. Todos os cálculos foram 
realizados no pacote Gaussian 09300.  
5.2.2 – Resultados e Discussão 
Os dados energéticos obtidos pelo método CBS-4M apresentam um nível de precisão 
comparável ao descrito no estudo de Schreiner135 sobre o rearranjo unimolecular de 
hidroxicarbeno em meio super-resfriado. Analisando os dados termoquímicos para o rearranjo 
unimolecular (coordenada de reação na Figura 5.7), verificou-se que a barreira energética para 
a formação do formaldeído, a partir do intermediário carbeno transóide, através do TS1, foi de 
+29,06 kcal.mol-1 e a barreira para formação de hidrogênio molecular (H2) e monóxido de 
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carbono (CO), a partir do carbeno cisóide, através do TS3 foi de +55,74 kcal.mol-1. Todavia, 
ao analisar os dados termoquímicos para o rearranjo bimolecular (coordenada de reação na 
Figura 5.8), verificou-se uma barreira energética negativa (barreira aparente) para a formação 
do formaldeído, a partir do dímero de carbeno simétrico, através do DTS1, de -8,06 kcal.mol-1 
e uma barreira energética negativa (aparente) para formação de H2, CO e formaldeído, a partir 
do dímero assimétrico, através do DTS2, de -0,74 kcal.mol-1. Esses dados demonstram que a 
formação do dímero de hidroxicarbeno favoreceu, por efeitos cooperativos, a formação dos 
produtos em relação ao rearranjo monomérico.   
Figura 5. 7 Coordenada de reação para rearranjo do hidroxicarbeno unimolecular.  
Figura 5. 8 Coordenada de reação para a proposta alternativa, descrita no trabalho, para rearranjo do 
hidroxicarbeno bimolecular. 
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Assim, evidencia-se que a formação do produto majoritário da reação – formaldeído – 
foi favorecida cineticamente e termodinamicamente para o rearranjo bimolecular, em relação 
ao produto minoritário da reação, H2 e CO, o qual detecta-se apenas traços, experimentalmente.  
Foi observado também que o caminho de reação que leva a formação do produto 
majoritário, através do dímero do carbeno simétrico, passa por uma aparente energia de ativação 
negativa (-8.06 kcal.mol-1), como mencionado anteriormente. Entretanto, como descrito no 
rearranjo do metil-hidroxicarbeno, essa energia negativa ocorre devido à problemas de 
convergência que levam à valores subestimados da barreira energética para esses processos. 
Assim, acredita-se que o estado de transição é antecedido pela formação de um complexo de 
van der Waals – com mais baixa energia que o TS – contudo, não foi possível encontrar esse 
complexo através da Dinâmica Molecular de Born-Oppenheimer por limitações dos métodos 
disponíveis. Logo, considerando que foi utilizado o mesmo método para obtenção dos dados 
termoquímicos, a semelhança entre os perfis das coordenadas de reação para os estudos sobre 
o rearranjo do hidroxicarbeno e do metil-hidroxicarbeno, além das evidentes semelhanças 
estruturais, podemos concluir que a barreira energética para o rearranjo bimolecular do 
hidroxicarbeno será muito próxima de +0,25 kcal.mol-1, como para o metil-hidroxicarbeno. 
Propusemos neste trabalho uma possível explicação para a presença apenas de traços de 
H2 e CO no produto da reação, detectada experimentalmente. Para ambos os mecanismos 
descritos para o rearranjo (uni- ou bimolecular), a formação do formaldeído é favorecida 
cineticamente, logo sua formação majoritária é justificada. Entretanto, o mecanismo 
unimolecular para formação de H2 e CO apresentou uma barreira de +55,74 kcal.mol-1, não 
sendo justificável que o mecanismo ocorra por essa via. Todavia, a barreira energética do 
rearranjo bimolecular para a formação de H2, CO e formaldeído é negativa (aparente), o que 
demonstra que o rearranjo bimolecular deve apresentar barreira energética muito baixa – 
analogamente ao já discutido – sendo possível que ele ocorra em temperaturas ultrabaixas. 
Contudo, o dímero assimétrico apresenta energia de +16,40 kcal.mol-1, em relação ao dímero 
simétrico, demonstrando que a formação do dímero assimétrico do carbeno é remota. Porém, 
se o dímero assimétrico for formado (o que é possível, embora improvável, considerando o 
método de isolamento desses carbenos) ele poderá rearranjar para formar o produto H2, CO e 
formaldeído (o qual é formado independentemente do caminho de reação para o rearranjo 
bimolecular). Logo, a formação de traços de H2 e CO é justificada através do mecanismo 
bimolecular dirigido por efeitos cooperativos. 
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Uma vez determinado o produto favorecido (formaldeído), foram realizadas análises de 
estrutura eletrônica apenas para as etapas de formação desse produto.  Através da análise 
QTAIM das duas propostas (Figura 5.9 e Tabelas 5.2 e 5.3), verificou-se que, no mecanismo 
monomérico, não há formação de caminho de ligação (BP) entre o átomo de carbono e o de 
hidrogênio para levar a formação do formaldeído através do rearranjo; sendo necessária uma 
grande deformação angular para que essa transferência ocorra, o que não pode ser facilmente 
justificado para um rearranjo em temperaturas ultrabaixas, onde os movimentos de rotação, 
translação e deformações angulares, são limitados.  
Contudo, na proposta alternativa de rearranjo bimolecular ocorre a formação de um 
caminho de ligação (BP) entre os átomos de hidrogênio (do dímero 1) e oxigênio (do dímero 
2), que participam diretamente do rearranjo, o que justifica a transferência protônica simultânea 
dos átomos de hidrogênio, levando a formação de duas moléculas de formaldeído, as quais 
permanecem interagindo, tal que o produto formado é estabilizado por efeitos de 
cooperatividade. Assim, essa transferência protônica é dirigida essencialmente pelos modos 
vibracionais que podem ser acessados em temperaturas baixas.   
Figura 5. 9 Propriedades QTAIM para (a) Proposta Clássica Monomérica e (b) Nossa Proposta por Dímeros. 
A evolução das propriedades QTAIM para o monômero [1m (hidroxicarbeno), 2m 
(TS1) e 3m (formaldeído)] apontam para a formação do ponto crítico de ligação (c) que 
caracteriza a ligação C-H, fortalecimento da ligação C-O (BCP b) e quebra da ligação O-H 
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(BCP a). A evolução das propriedades QTAIM para o dímero [1d (dímero de hidroxicarbeno), 
2d (DTS1) e 3d (dímero de formaldeído)] apontam para o fortalecimento do ponto crítico de 
ligação (b) que caracteriza a ligação C-O, o fortalecimento do ponto crítico c ( a ligação C-H 
passa de interação dispersiva para ligação covalente) e enfraquecimento da ligação O-H (BCP 
a) se tornando uma interação dispersiva, característica da estabilização do dímero de aldeído 
formado por efeitos cooperativos. A análise QTAIM das duas propostas apontam novamente 
para o favorecimento expressivo do modelo por formação de agregados, tornando-se 
desnecessário usar a abordagem de tunelamento30, 135 frente a possibilidade de aglomeração, 
que, como já foi exposto45, não é apenas possível como a mais plausível nas condições impostas 
ao sistema. 
Tabela 5. 2 Propriedades QTAIM para as estruturas descritas na Figura 5.9: densidade ሺ𝜌𝑥ሻ e laplaciana de 
densidade eletrônica ሺߘଶ𝜌𝑥ሻ sobre os pontos críticos de ligação x. 
Sistema 𝝆ࢇ 𝝆࢈ 𝝆ࢉ 𝛁𝟐𝝆ࢇ 𝛁𝟐𝝆࢈ 𝛁𝟐𝝆ࢉ 
1m 0,330635 0,257050 - -1,675059 -0,115188 - 
2m 0,161243 0,290922 - +0,156861 -0,388186 - 
3m - 0,376283 0,269673 - -0,023920 -0,814485 
1d 0,288740 0,279998 0,040517 -1,565938 -0,127857 +0,086599 
2d 0,013012 0,370040 0,277110 +0,066452 -0,040796 -0,855266 
3d 0,013017 0,370052 0,277126 +0,066472 -0,040623 -0,855344 
Tabela 5. 3 Propriedades QTAIM para as estruturas descritas na Figura 5.9: elipticidade ሺ𝜀𝑥ሻ sobre os pontos 
críticos de ligação x. 
Sistema 𝜺ࢇ 𝜺࢈ 𝜺ࢉ 
1m 0,012462 0,839103 - 
2m 0,722240 0,309085 - 
3m - 0,024268 0,009458 
1d 0,010488 0,616175 0,003770 
2d 0,044055 0,052904 0,009018 
3d 0,044049 0,052917 0,009021 
 
Também foi realizada uma análise NBO do processo de rearranjo do hidroxicarbeno à 
formaldeído, unimolecular e bimolecular, como descrito nas Figuras 5.10, 5.11, 5.12 e 5.13. Os 
dados energia de estabilização, por deslocalização eletrônica do tipo doador-aceptor, estão 
descritos na Tabela 5.4.  
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Tabela 5. 4 Energias de deslocalização eletrônica por análise NBO, interna à unidade 1, para o carbeno 
monomérico e dimerizado, apresentados na Figura 5.9. 
Sistema 






nO2→σ*C1-H3 nO2→σ*C1-H4 σC1-H3→σ*O2-H4 σC1-H4→π*C1-O2 
1m 3,07 - 6,38 - 
2m 11,27 89,32 - 46,04 
3m 27,10 27,10 - - 
1d 4,40 - 5,33 - 
2d 5,14 - - - 
3d 26,72 23,50 - - 
 
Unidade 1 → Unidade 2 
nC1→σ*O6-H7 nO2→σ*H4-C5 σC1-O2→σ*H4-C5 nO2→σ*C5-H7 
1d 45,81 - - - 
2d - 254,06 11,91 - 
3d - - - 1,90 
 
Como pode ser observado na Tabela 5.4, o dímero do carbeno (1d) apresenta energias 
de estabilização, por deslocalização eletrônica intramolecular ao sistema, equivalentes à do 
monômero (1m), ambas com valores pouco menores que as do carbeno monomérico. Na figura 
5.10 (inferior) e 5.12 (superior), está a representação dos orbitais NBO envolvidos na interação 
do tipo σC1-H3→σ*O2-H4, para o monômero e dímero, respectivamente, e observa-se que a 
simetria para essas interações é equivalente. Entretanto, a interação entre as moléculas de 
carbeno no dímero geram uma interação estabilizadora, do tipo nC1→σ*O6-H7, com energia 
45.81 kcal.mol-1, a qual estabiliza o carbeno, por efeitos cooperativos, em relação ao monômero. 
Na representação dos orbitais NBO envolvidos nessa interação (Figura 5.12, inferior), observa-
se que a simetria de interação indica uma interação forte, através de ligações de hidrogênio 
(LHs) não clássicas; ressaltando ainda que, por se tratar de um dímero, existem duas interações 
desse tipo equivalentes, referentes as duas LHs.  
Analisando os estados de transição para a formação do aldeído, a partir do carbeno, 
unimolecular (2m) e bimolecular (2d), observa-se que a energia de estabilização para o 2d é 
muito superior (254.06 kcal.mol-1) que a equivalente para o processo unimolecular (89.32 
kcal.mol-1 e 46.04 kcal.mol-1). Além disso, analisando a representação dos orbitais NBO, 
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envolvidos na interação para transferência protônica no TS, observa-se que, para o monômero 
(Figura 5.11), há a necessidade de grande deformação angular, não permitindo uma simetria de 
interação adequada para estabelecimento de LH; entretanto, observa-se que a simetria de 
interação no dímero, favorece a transferência protônica no TS, exposto na Figura 5.13 (inferior).  
Figura 5. 10 Representação dos orbitais NBO envolvidos na estabilização do carbeno monomérico. 
 
Figura 5. 11 Representação dos orbitais NBO envolvidos na transferência protônica do TS unimolecular. 
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Figura 5. 12 Representação dos orbitais NBO envolvidos na estabilização do carbeno dimerizado. 
 
Figura 5. 13 Representação dos orbitais NBO envolvidos na transferência protônica do TS bimolecular. 
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A análise NBO, demonstrou, mais uma vez, que os efeitos cooperativos proporcionam 
maior estabilidade eletrônica ao sistema, o que permite o favorecimento do rearranjo – mesmo 
a temperaturas ultrabaixas – devido o arranjo adotado pelo sistema, nessas condições. 
5.2.3 – Conclusões Parciais: Rearranjo do Hidroxicarbeno 
Como era esperado, os resultados obtidos para o rearranjo do hidroxicarbeno são muito 
semelhantes ao metil-hidroxicarbeno. A formação do dímero de hidroxicarbeno favoreceu, por 
efeitos cooperativos, a formação dos produtos em relação ao rearranjo monomérico e o produto 
majoritário, formaldeído, foi favorecido cineticamente e termodinamicamente para o rearranjo 
bimolecular. A análise QTAIM e NBO confirmou a tendência observada através do perfil das 
coordenadas de reação, evidenciando que o mecanismo bimolecular para o rearranjo é 
favorecido eletronicamente através das interações intermoleculares estabelecidas, através dos 
efeitos de cooperatividas. Assim, as conclusões do estudo anterior do rearranjo do metil-
hidroxicarbeno foram todas reafirmadas para o hidroxicarbeno. 
5.3 – Variação de Energia de Ativação com as Mudanças de Molecularidade em 
Clusters de HF(n) 
Neste trabalho apresentamos um estudo teórico sistemático sobre a forma, estabilidade 
e coesão de agregados moleculares do tipo (HF)n em fase gasosa, comparando as nossas 
observações com dados experimentais e teóricos, além de discutir os processos de transferência 
protônica concertados à luz dos efeitos cooperativos e da não conservação da energia de 
ativação. Para tal, foram realizadas análises do perfil termodinâmico, cinético e análises NBO 
e QTAIM para os sistemas aqui estudados. 
5.3.1 – Detalhes Computacionais 
Todos os cálculos de optimização de geometria e frequências vibracionais, para todas 
as espécies moleculares em estado fundamental e singleto, foram realizados aplicando a Teoria 
do Funcional da Densidade (DFT)194, 304-305 através do funcional com correção dispersiva 
ωB97xD212 e função de base com correlação consistente aug-cc-pVDZ292-293. Para a 
determinação de todas as geometrias de estado de transição foi aplicado o algoritmo de 
Berny306, tomando-o como legítimo quando há apenas um modo vibracional imaginário. Para 
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a realização de um estudo topológico dos efeitos cooperativos, empregamos a Teoria Quântica 
de Átomos em Moléculas (QTAIM)223-224. Tal análise proporciona um estudo mais preciso 
sobre a evolução das densidades eletrônicas em transferências protônicas concertadas onde os 
efeitos cooperativos são pronunciados. Análises NBO218-219, 221 foram realizadas objetivando a 
verificação do efeito do número de moléculas sobre a energia de deslocalização através das 
ligações de hidrogênio estabelecidas. Por fim, para analisar se é possível descrever o processo 
de transferência protônica como um evento que ocorre por efeito túnel, determinamos as 
constante da taxas de transferência protônica através de métodos baseados na termodinâmica 
de Tsallis126, 307. Todos os cálculos aqui apresentados foram realizados usando os pacotes 
Gaussian 09300 e AIMAll308. Todas as visualizações estruturais de moléculas foram realizadas 
através do programa ChemCraft309. 
5.3.2 – Resultados e Discussão 
Para melhor exploração dos resultados, a discussão será tomada em função da 
termodinâmica de formação dos agregados, análise topológica e análise dos Orbitais Naturais 
e cinética de transferência protônica nos arranjos supramoleculares de HF. As estruturas 
optimizadas utilizadas para realização deste trabalho estão expostas na Figuras 5.14 e 5.15.  
Figura 5. 14 Arquitetura molecular para o dímero, trímeros e tetrâmero de HF (com as respectivas geometrias de 
estado de transição). (Fonte: Autor307) 
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Figura 5. 15 Arquitetura molecular para o pentâmero e hexâmero de HF (com as respectivas geometrias de estado 
de transição). (Fonte: Autor307) 
5.3.2.1 – Termoquímica da Geração de Agregados 
A formação de agregados moleculares é um evento cujos balanços de favorecimento 
podem ser regidos por vários fatores, tais como natureza das forças intermoleculares, geração 
ou restrição de novas possibilidades organizacionais (microestados) e/ou redistribuição de 
densidade eletrônica. Todas essas observações podem, a priori, ser seguidas por observáveis 
termoquímicas. Nesse contexto, determinamos as propriedades descritas na Tabela 5.5. 
Tabela 5. 5 Propriedades termoquímicas da transferência protônica nos agregados de HF. Todos os valores de 
entropia (𝛥ܵ) estão em cal.mol-1K-1 e todos os valores de entalpia (𝛥ܪ) e energia livre (𝛥ܩ) estão em kcal.mol-1. 
Agregados 𝜟𝑺ࢇ 𝜟𝑺ǂ 𝜟𝑺𝒗𝒊࢈ࢇ  𝜟ࡴǂ 𝜟ࡴࢇ 𝜟ࡳǂ 𝜟ࡳࢇ 
Dímero -20,789 0,000 5,339 5,339 -1,638 0,000 4,559 
DímeroTS -29,807 -9,018 0,289 0,289 31,903 36,231 40,790 
Trímero -53,147 0,000 8,320 8,320 -7,802 0,000 8,043 
TrímeroTS -60,632 -7,485 1,671 1,671 3,489 13,522 21,566 
Tetrâmero -83,962 0,000 16,239 16,239 -17,530 0,000 7,503 
TetrâmeroTS -92,095 -8,133 8,680 8,680 -15,253 4,702 12,205 
Pentâmero -110,356 0,000 28,940 28,940 -24,573 0,000 8,330 
PentâmeroTS -119,993 -9,637 19,820 19,820 -25,726 1,720 10,050 
Hexâmero -136,724 0,000 42,149 42,149 -30,016 0,000 10,747 
HexâmeroTS -149,357 -12,633 29,995 29,995 -32,620 1,163 11,910 
(ܽ) Propriedade em relação ao monômero [monômero - agregado]. (ǂ) Propriedade em relação ao seu respectivo estado de 
repouso energético [estado de repouso – estado de transição]. 
68   
Analisando os dados do perfil termoquímico de transferência protônica em clusteres de 
(HF)n com mudanças de molecularidade, observa-se que a energia livre relativa de formação 
dos agregados é, a priori, desfavorável, ou endergônica ∆ܩ > Ͳ. No entanto, a medida que o 
tamanho do agregado aumenta, os valores de ∆ܩ apresentam diminuição nos valores positivos. 
Observou-se, ainda, que com o aumento do número de moléculas no cluster a transferência 
protônica se torna mais exotérmica (∆ܪ < Ͳ). Assim, percebemos que o balanço energético 
para a formação dos agregados – na equação de energia livre de Gibbs (∆ܩ = ∆ܪ − ܶ∆ܵ) – é 
diretamente dependente de fatores entrópicos, pois, neste caso, a agregação é acompanhada da 
diminuição da entropia total (∆ܵ < Ͳ), como pode ser visto na Tabela 5.5. No estudo de 
agregados moleculares, as contribuições vibracionais da entropia costumam ser as mais 
exploradas; assim, constatamos que há um favorecimento entrópico vibracional da formação 
dos agregados superiores (∆ܵ௩௜௕ > Ͳ), apontando que os efeitos cooperativos são dirigidos 
entalpicamente (∆ܪ < Ͳ) e pela componente entrópico-vibracional (∆ܵ௩௜௕ > Ͳ). Além disso, 
deve-se esperar que a diminuição da temperatura favoreça a formação dos agregados pela 
diminuição do valor positivo do termo −ܶ∆ܵ. Como previamente discutido no tópico 2.1.2, os 
valores de ∆ܩ calculados não deverão ser considerados absolutos, devido a problemas inerentes 
a sua metodologia de cálculo teórica, assim serão analisadas especialmente as tendências 
observadas para variação de ∆ܩ. Analisando as barreiras energéticas de transferência protônica 
em agregados de HF observou-se um padrão, no qual quanto maior a molecularidade no 
agregado, maior a facilidade na transferência protônica, como exposto na Figura 5.16.  
Figura 5. 16 Ilustrando das barreiras de transferência protônica em agregados de HF nas coordenadas intrínsecas 
de reação. (Fonte: Autor307) 
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5.3.2.2 – Análises NBO e QTAIM das Forças Intermoleculares 
Para entendermos, em termos de orbitais moleculares qual o nível de cooperatividade 
nas redes moleculares formadas por agregados de HF, realizamos uma análise aplicando o 
modelo de Orbitais Naturais de Ligação, cujas representações para o dímero e hexâmetro são 
expostas na Figura 5.17.  
Figura 5. 17 Orbitais Naturais Moleculares envolvidos nas ligações de hidrogênio nos agregados de HF. (Fonte: 
Autor307) 
Nossas análises indicaram que as energias de deslocalização para o trímero, tetrâmero e 
pentâmero são, respectivamente, 16,4 kcal.mol-1, 32,30 kcal.mol-1 e 37,41 kcal.mol-1. Isso 
aponta que a medida que o número de moléculas aumenta no agregado, maior a energia de 
deslocalização; ou seja, os efeitos cooperativos levam a estabilização eletrônica desses 
sistemas. Tal observação se deve a um conjunto de fatores estruturais que favorecem a simetria 
do orbital envolvido na ligação de hidrogênio estabelecida na rede e, consequentemente, uma 
melhor interação entre as moléculas do agregado.  
Para uma verificação em termos topológicos de redistribuição de densidade eletrônica 
nos agregados de HF, realizamos uma exploração através de uma análise QTAIM. Esta análise 
pode informar a variação relativa dos domínios das ligações de hidrogênio em função da 
dimensão do agregado. Dessa forma, realizamos um estudo QTAIM cujos resultados estão 
reunidos na Tabela 5.6 e graficamente representado – atratores e pontos críticos de ligação 
(BCP) conectados através de caminhos de ligação – na Figura 5.18. 
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Na Figura 5.18 é possível verificar graficamente que a medida que o número de 
moléculas de HF aumentam no agregado, os caminhos de ligação se tornam menos distorcidos, 
para a ligação de hidrogênio, indicando que a interação está se tornando mais forte com o 
aumento do agregado, o que é confirmado através da análise das elipticidade dessas interações 
exposta na Tabela 5.6.  
Figura 5. 18 Representação QTAIM dos Pontos Críticos de Ligação (BCPs) dos agregados de HF. (Fonte: 
Autor307) 
Tabela 5. 6 Propriedades topológicas da densidade eletrônica obtida para os agregados de HF representados na 
figura 5.18. Pontos críticos de ligação (BCPs), densidade eletrônica (𝜌), laplaciana da densidade eletrônica (ߘଶ𝜌), 
elipticidade (𝜀) e densidade de energia potencial (ܸ). Todas as medidas estão em unidades atômica (u.a.). 
Agregados 
𝛒 𝛁𝟐𝛒 𝛆 𝑽 ࢇ ࢈ ࢇ ࢈ ࢇ ࢈ ࢇ ࢈ 
Dímero 0,351315 0,026080 -3,118158 +0,115177 0,000064 0,039211 -0,942763 -0,021317 
Dímero TS 0,154442 0,154442 -0,125016 -0,125016 0,147994 0,147994 -0,225485 -0,225485 
Trímero 0,333654 0,033363 -2,942714 +0,129710 0,000397 0,003670 -0,887709 -0,030548 
Trímero TS 0,159999 0,159920 -0,156536 -0,156086 0,007936 0,007949 -0,231059 -0,230931 
Tetrâmero 0,314972 0,048780 -2,668013 +0,187728 0,000576 0,027533 -0,821190 -0,050579 
Tetrâmero TS 0,163080 0,163106 -0,156372 -0,156547 0,002391 0,002389 -0,239935 -0,239980 
Pentâmero 0,308973 0,053920 -2,577854 +0,202567 0,000805 0,026049 -0,799940 -0,059106 
Pentâmero TS 0,164547 0,164114 -0,157451 -0,154436 0,003968 0,003980 -0,244709 -0,243909 
Hexâmero 0,308304 0,054500 -2,571139 +0,205203 0,000895 0,023308 -0,798274 -0,060313 
Hexâmero TS 0,164515 0,163246 -0,159940 -0,150779 0,003815 0,003879 -0,244912 -0,242735 
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As análises QTAIM apontam que o aumento do número de moléculas de HF no 
agregado é acompanhado do fortalecimento da ligação de hidrogênio H…F (BCP ܾ) e o 
consequente enfraquecimento da ligação H-F (ponto crítico ܽ) nos estados de repouso. Isso 
pode ser evidenciado pelo aumento da densidade eletrônica (𝜌) no BCP ܾ, referente a ligação 
de hidrogênio e a diminuição de 𝜌 sobre ܽ, referente a ligação H-F. O valor negativo da 
laplaciana de densidade (ߘଶ𝜌) sobre o ponto crítico ܽ demonstra interação de natureza 
covalente, de forma que a diminuição do módulo deste valor sobre ܽ indica uma diminuição na 
força da ligação F-H. Com o aumento do tamanho do aglomerado de HF ocorre um aumento 
da magnitude da elipticidade (𝜀) sobre a, demonstrando uma redistribuição da densidade 
eletrônica da ligação com perda simetria na distribuição da densidade no eixo de ligação, 
demonstrando aumento do caráter dispersivo na ligação. Quando se analisa a variação de 𝜀 no 
ponto ܾ, observa-se a diminuição da elipticidade, indicando que o aumento da molecularidade 
nos clusteres fortalece as ligações de hidrogênio. Por fim, observou-se a diminuição do módulo 
dos valores da densidade de energia potencial (ܸ) sobre ܽ com o aumento da molecularidade 
nos clusteres, demonstrando o enfraquecimento da ligação H-F; ou seja, quanto maior o 
agregado, mais energeticamente estáveis os elétrons se tornam em regiões interatômicas. 
5.3.2.3 – Relações entre a Cinética de Transferência Protônica e a Estabilidade 
Relativa nos Agregados 
Por fim, realizamos um estudo sobre o comportamento cinético do processo de 
transferência protônica nos agregados de HF. Para isso, aplicamos um modelo cinético com 
correção para hipotético evento de tunelamento quântico em processos de transferência 
protônica, admitindo pressão de 1 bar e molecularidades variando de 2 a 6, cujos resultados 
foram expostos no Figura 5.19. Como podemos observar no gráfico da Figura 5.19, os processos 
de transferência protônica em agregados de HF ocorrem de maneira semelhante e rápida em 
arranjos envolvendo pentâmeros e hexâmeros. Nestes dois casos, a suscetibilidade de mudanças 
de velocidade de transferência em função da temperatura é remota, de modo que podemos 
inferir que em arranjos superiores de HF, a temperatura não interfere de maneira considerável 
na taxa de transferência protônica. Isso ocorre devido o arranjo adotado pelos pentâmeros e 
hexâmeros apresentarem as ligações de hidrogênio bem direcionadas, sem grandes distorções 
angulares. Assim, após o sistema atingir o nível energético necessário para a transferência 
protônica não sentirá grande alteração com as variações de temperatura. 
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Figura 5. 19 Taxas de reação para os agregados de HF em diferentes molecularidades (Fonte: Autor307) 
Numa tentativa de comparar a magnitude das constantes das taxas de transferências 
protônicas no HF com informações disponibilizadas por Loerting133 e colaboradores, 
determinamos as constantes das taxas de transferência protônica para todos os agregados, 
variando a molecularidade de 2 até 6. Segundo Loerting, a constante da taxa de reação esperada 
para um processo de transferência protônica para o pentâmero de HF a 300K é de ݇ =ʹ,ͺ͸ݔͳͲ9ݏ−ଵ, na qual, o objeto de comparação foi a constante da taxa experimental de 
transferência protônica de ácidos carboxílicos na mesma condição térmica. Porém, vale 
ressaltar que o estudo aqui apresentado leva em consideração agregados gasosos, 
consequentemente há uma forte dependência da taxa com a pressão. Assim, determinamos as 
constantes das taxas de transferência protônica, com diferentes molecularidades, as constantes 
da taxa calculadas a 300K são: ݇ଶ = Ͷ,͵ʹݔͳͲ−ଵଵܯ−ଵݏ−ଵ, ݇ଷ = ͸,ʹͻݔͳͲ଺ܯ−ଶݏ−ଵ, ݇ସ =ͳ,ͺ͸ݔͳͲଵସܯ−ଷݏ−ଵ, ݇ହ = Ͷ,ͲͻݔͳͲଵ଻ܯ−ସݏ−ଵ, ݇଺ = ͳ,ͻͳݔͳͲଵ9ܯ−ହݏ−ଵ. Como pode ser visto, 
ao se contabilizar a molecularidade do processo de transferência protônica na determinação da 
constante da taxa de tal fenômeno, há uma diferença elas, especialmente se as compararmos 
com o esperado por Loerting133. Entretanto, verifica-se que o valor esperado para a constante 
de taxa para esse processo em um pentâmero encontra-se entre os valores de constante das taxas 
encontradas para a transferência protônica nos trímeros e tetrâmeros. Podemos inferir, então, 
que a taxa experimental para a transferência protônica poderá ser uma média ponderada das 
taxas de transferência para cada molecularidade de cluster possível em uma dada temperatura. 
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5.3.3 – Conclusões Parciais: Clusteres de (HF)n 
Neste trabalho verificou-se que a formação dos agregados, mesmo sendo a priori, 
endergônica (∆ܩ > Ͳ) – através da influência dos efeitos cooperativos – a transferência 
protônica em clusteres de HF é entalpicamente dirigida (∆ܪ < Ͳ), desfavorecida em termos 
entrópicos (∆ܵ < Ͳ) e favorecida pela contribuição vibracional da entropia (∆ܵ௩௜௕ > Ͳ), com o 
aumento da molecularidade nos clusteres.  Do ponto de vista topológico, verificamos que o 
aumento do número de moléculas de HF no agregado é acompanhado do fortalecimento das 
ligações de hidrogênio H…F que, por efeito cooperativo, tornam-se mais fortes a medida que 
a dimensão do agregado aumenta. Verificamos também que, devido aos efeitos da 
contabilização da molecularidade na determinação das constantes das taxas de transferência 
protônica, os agregados superiores apresentam constantes das taxas bastante superiores, 
inclusive da descrita para sistemas análogos em trabalhos aqui referenciados. Por fim, 
demonstramos a possibilidade de que, dependendo do sistema, as determinações experimentais 
de constantes das taxas de reações podem apresentar um valor que será uma média ponderada 
dos valores de constante de taxa para cada molecularidade permitida em uma dada temperatura, 
de acordo com o percentual de participação de cada arranjo no processo reacional. 
5.4 – Efeitos Cooperativos na Descrição de Rearranjo Aldo-Enólico 
Neste trabalho, foi explorado o efeito da água e do meio ácido, por meio da ação do íon 
hidrônio (H3O+), como promotores da reação de rearranjo aldo-enólico, tratando explicitamente 
e implicitamente (via modelo de potencial contínuo, PCM)231, 310-311 estas espécies em meio 
reacional e também foi verificada e influência do tunelamento quântico neste equilíbrio15, 134, 
265
. Para tal, inicialmente foi realizado o estudo do rearranjo aldo-enólico de forma clássica, 
monomérico; com e sem influência do solvente implícito. Posteriormente, foi realizado o estudo 
deste rearranjo com influência explícita do solvente (neste caso, a água), o qual participou 
diretamente do mecanismo do rearranjo; novamente com e sem o efeito do solvente implícito, 
via modelo PCM. Analisou-se, ainda, o efeito da interação explícita do íon H3O+, juntamente 
com a água, no equilíbrio aldo-enólico (AEE). Finalmente, foi analisado a possibilidade de 
tunelamento quântico para o AEE. 
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5.4.1 – Detalhes Computacionais 
Todos os cálculos de optimização de geometria e frequências vibracionais, para todas 
as espécies moleculares em estado fundamental e singleto, foram realizados aplicando a Teoria 
do Funcional de Densidade (DFT)192, 194, 305 através do funcional híbrido Meta GGA M06-2X213, 
312
 e função de base com correlação consistente aug-cc-pVTZ292, 313, cuja combinação nos 
fornece uma precisa descrição das propriedades termoquímicas do sistema312. Para a 
determinação de todas as geometrias de estado de transição foi aplicado o algoritmo de 
Berny306, tomando-o como legítimo quando há apenas um modo vibracional imaginário. No 
tratamento implícito de solvente empregamos o modelo PCM. Para a realização de um estudo 
topológico do AEE empregamos a Teoria Quântica de Átomos em Moléculas (QTAIM)223-224. 
Essa análise topológica proporciona um estudo em termos de densidade eletrônica do real efeito 
do solvente sobre a estrutura eletrônica da molécula sob seu campo36, 314. Para análise do efeito 
explícito do solvente na energia de deslocalização eletrônica através das ligações de hidrogênio 
estabelecidas para a transferência protônica no rearranjo AEE (quando os efeitos cooperativos 
são pronunciados), foi realizada uma análise NBO223-225. Por fim, para analisar se é possível 
descrever o AEE como um evento que ocorre por efeito túnel, determinamos o parâmetro de 
deformação d45, baseado na generalização da termodinâmica de Tsallis126. Todos os cálculos 
aqui apresentados foram realizados usando os pacotes Gaussian 09300 e AIMAll308. As 
visualizações de orbitais naturais e estruturas moleculares foram realizadas com o 
ChemCraft309. 
5.4.2 – Resultados e Discussão 
5.4.2.1 – Equilíbrio aldo-enólico monomérico 
Inicialmente, consideremos o equilíbrio aldo-enólico (AEE) como um processo 
unimolecular. Para a descrição desse equilíbrio unimolecular tomamos dois modelos: um 
descrevendo o rearranjo sem influência do solvente e outro com o rearranjo ocorrendo sob a 
influência do solvente, neste caso, a água, porém tratado implicitamente via modelo PCM. Foi 
realizado um estudo do perfil termodinâmico e cinético para o AEE, a partir do qual, observou-
se que no rearranjo unimolecular, o solvente implícito desestabiliza o estado de transição (TS) 
relativo à via direta, como pode ser visto na coordenada de rearranjo descrito na Figura 5.20. 
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Figura 5. 20 Propriedades termodinâmicas e cinéticas do AEE (direita) e representação da coordenada de reação 
do rearranjo (esquerda). (Fonte: Autor264) 
Ao mesmo tempo, verificou-se que o valor da constante de equilíbrio KAE teórico é 
extremamente inferior ao observado experimentalmente, por Chiang e colaboradores263, para o 
rearranjo em meio aquoso. Esta observação indica que o rearranjo monomérico descreve 
pobremente o rearranjo aqui explorado. A partir dos dados de QTAIM para o monômero (Figura 
5.21 e Tabela 5.7), sem a influência de nenhum modelo de solvente observa-se a necessidade 
de uma grande deformação angular para estabelecimento da ligação de hidrogênio que levará 
ao rearranjo. Como esperado a densidade eletrônica, 𝜌, diminui nos pontos críticos a e b (o qual 
desaparece em 3), aumenta no ponto críticos c e no passo 3 aparece um novo ponto crítico d, 
relacionado a nova ligação formada (O-H). Simultaneamente, ao analisar os dados de QTAIM 
obtidos para o sistema monomérico com influência de solvente implícito (Figura 5.21 e Tabela 
5.7) verificou-se que o modelo PCM altera consideravelmente a distribuição de densidade 
eletrônica no sistema molecular, principalmente na região da carbonila e na ligação C-C, de 
modo que o modelo PCM não mostrou tendências claras de favorecimento no AEE.   
Figura 5. 21 Representação gráfica QTAIM da evolução dos BCPs no AEE. (Fonte: Autor264) 
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Tabela 5. 7 Propriedades topológicas da densidade eletrônica obtidas para o AEE unimolecular representado na 
Figura 5.21. Pontos Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), 
Elipticidade de Ligação (𝜀) e Densidade de Energia Potencial (ܸ). Todas as medidas em unidades atômicas (u.a.). 
Passo BCP 
𝛒 𝛁𝟐𝛒 𝛆 V 
Gás PCM Gás PCM Gás PCM Gás PCM 
1 
a 0.42127 0.41352 +0.03068 -0.00772 0.07333 0.04962 -1.48024 -1.43271 
b 0.28711 0.28694 -1.123354 -1.12201 0.00341 0.00424 -0.36594 -0.366094 
c 0.26549 0.26926 -0.73196 -0.75697 0.04644 0.04822 -0.30890 -0.31986 
d - - - - - - - - 
2TS 
a 0.36174 0.35531 -0.34130 -0.35522 0.08020 0.08738 -1.10718 -1.07351 
b 0.10657 0.10705 -0.03076 -0.03208 0.51929 0.51267 -0.10714 -0.10788 
c 0.31199 0.31468 -0.97834 -0.99568 0.20205 0.20487 -0.47807 -0.48596 
d 0.14641 0.14499 -0.13899 -0.13016 0.15052 0.15454 -0.20027 -0.19779 
3 
a 0.28499 0.28560 -0.33347 -0.33289 0.01255 0.02740 -0.76003 -0.76305 
b - - - - - - - - 
c 0.36363 0.36216 -1.29701 -1.28974 0.35528 0.35202 -0.66882 -0.65989 
d 0.37127 0.36690 -2.68488 -2.69796 0.01982 0.01854 -0.82013 -0.81478 
5.4.2.1 – Equilíbrio aldo-enólico promovido por solvente 
Em geral fenômenos químicos são computacionalmente analisados em fase gás ou 
levando em consideração a influência do solvente implícito, negligenciando a possibilidade de 
interações intermoleculares diretas entre solvente e soluto. Como consequência, muitos 
fenômenos são negligenciados, inclusive efeitos cooperativos. Para contornar essas falhas, 
aplicamos o modelo de AEE via efeito cooperativo, com molecularidade 3, envolvendo o 
substrato orgânico e duas moléculas de água que participam diretamente do processo de 
transferência protônica, via efeito cooperativo, como representado na Figura 5.22.  
Figura 5. 22 Representação do efeito cooperativo no AEE por assistência do solvente. (Fonte:Autor264) 
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Nesta representação, verificou-se que o processo de transferência protônica é um evento 
concertado, no qual o estabelecimento de forças intermoleculares envolvendo solvente e 
substrato desempenham um papel crucial para o AEE. Para esta proposta, foram realizados 
cálculos para os passos representativos a partir dos quais foram determinadas as propriedades 
cinéticas e termodinâmicas expostos na Figura 5.23. 
 
Figura 5. 23 Propriedades termodinâmicas e cinéticas para o AEE por efeito cooperativo da assistência do solvente 
(direita) e representação da coordenada de reação do rearranjo (esquerda). (Fonte: Autor264) 
Como pode ser observado, o efeito solvente implícito, via modelo PCM, superestimou 
a barreira de ativação para o AEE, e ao mesmo tempo alterou o estado termodinâmico do 
sistema, de modo a afastar o valor da constante de equilíbrio teórica (ܭ஺ா = ݇ଵ ݇ଶ⁄ ) da 
experimentalmente observada (ܭ஺ாሺ௘𝑥௣ሻ = ͷ.ͺͻݔͳͲ−଻) por Chiang e colaboradores263. Isso 
ocorre por se considerar um campo isotrópico associado, o que de fato não poderia ocorrer se 
considerarmos que há regiões mais suscetíveis à solvólise em compostos carbonilados.  
Para verificar, o efeito do solvente explicitamente, tratado no estudo de rearranjos 
assistidos por solventes, realizou-se cálculos QTAIM, considerando a assistência explícita do 
solvente, em fase gás e com adição de solvente implícito (modelo PCM), simultaneamente. 
Na Figura 5.24, está a representação gráfica da análise QTAIM para o AEE assistido 
por solvente e como pode ser observado, na Figura 5.24, a ocorrência de caminho de ligação 
(C-H-O e O-H-O) com ângulos próximos de 180° no rearranjo aldo-enólico concertado, com 
assistência do solvente explicito. Essa observação é um indício do estabelecimento de interação 
forte, segundo os parâmetros de caracterização de ligações de hidrogênio, o que proporciona 
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uma hidrólise facilitada, em relação ao monomérico. A análise QTAIM da influência do 
solvente implícito (via modelo PCM) no AEE, mostrou, novamente, que o modelo PCM altera 
significativamente a distribuição de densidade eletrônica nos pontos críticos, especialmente na 
região da carbonila (ligação C-O) e ligação C-C, de modo que os dados topológicos para esses 
dois BCPs (a e c) estão expostos na Tabela 5.8. De modo que, novamente, o modelo PCM não 
mostrou tendências claras de favorecimento no AEE. Entretanto, a assistência da água favorece 
claramente o AEE, através dos efeitos cooperativos. 
Figura 5. 24 Representação gráfica QTAIM da evolução dos BCPs no AEE por assistência do solvente. (Fonte: 
Autor264) 
Tabela 5. 8 Propriedades topológicas obtidas para o AEE com assistência do solvente representado na Figura 5.24. 
Pontos Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), Elipticidade de 




𝛒 𝛁𝟐𝛒 𝛆 V 
Gás PCM Gás PCM Gás PCM Gás PCM 
1 
a 0.41311 0.40851 +0.00911 -0.01926 0.05052 0.03564 1.43418 1.40513 
c 0.26975 0.27142 -0.76062 -0.77203 0.04598 0.04783 0.32374 0.32745 
2TS 
a 0.36523 0.36141 -0.34126 -0.38993 0.02683 0.02252 1.11838 1.08698 
c 0.31835 0.32281 -1.02601 -1.05018 0.24386 0.26708 0.48710 0.49961 
3 
a 0.30317 0.29435 -0.38018 -0.38896 0.03118 0.03023 0.82494 0.78355 
c 0.35445 0.35977 -1.23897 -1.27869 0.34750 0.34668 0.62705 0.64317 
Para fortalecer a hipótese aqui exposta – de que o rearranjo aldo-enólico é 
expressivamente favorecido pelos efeitos cooperativos do solvente – foi realizadas uma análise 
NBO dos estados de repouso e de transição para o AEE, ocorrendo por via monomérica ou por 
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assistência direta do solvente, cujas representações são apresentadas nas Figuras 5.25, 5.26 e 
5.27. 
Através da análise NBO, verificou-se que a possibilidade de processo de transferência 
de hidrogênio intramolecular no monômero também é desfavorecida – em outra perspectiva – 
em termos de simetria de orbitais naturais, proporcionando uma descrição qualitativa e 
ilustrativa para o rearranjo. Como pode ser observado na Figura 5.25 (esquerda) a energia de 
estabilização por deslocalização eletrônica é muito baixa para o estado de repouso do 
monômero em comparação as do AEE assistido por solvente (direita).   
Figura 5. 25 Análise NBO para os estados de repouso envolvendo AEE monomérico (esquerda) e com 
transferência protônica por assistência do solvente (direita). (Fonte: Autor264) 
Ao fazer a análise NBO para os respectivos TS para rearranjo AE, com sem influência 
explícita do solvente, verifica-se que há fortes distorções dos orbitais envolvidos no processo 
de transferência protônica, pouco visualizado em termos de geometria de estado de transição 
(Figura 5.26a), mas bastante evidente em termos de orbitais (Figura 5.26b). Por outro lado, 
efeitos cooperativos facilitam consideravelmente o estabelecimento do estado de transição 
(Figura 5.27), visto que as energias de deslocalização envolvidas são bastante superiores à 
observada para o rearranjo monomérico. Além disso, o arranjo adotado pelo sistema, com 
assistência do solvente, para a transferência protônica apresenta simetria de interação mais 
adequada, em relação ao monômero.  Demonstrando, novamente, que os efeitos cooperativos 
estabilizam eletronicamente o sistema, e favorece, assim, a transferência protônica no rearranjo. 
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Figura 5. 26 Análise NBO para o TS da transferência protônica no AEE monomérico. (Fonte: Autor264) 
 
Figura 5. 27 Análise NBO para o estado de transição da transferência protônica no AEE através de efeito 
cooperativo pela assistência do solvente. (Fonte: Autor264) 
5.4.2.3 – Equilíbrio aldo-enólico em meio ácido 
Uma das formas reconhecidas de se promover a isomerização AEE é por intervenção 
ácida. De maneira geral, admite-se que neste processo a espécie ácida (como o íon hidrônio) 
interage diretamente com os substratos oxigenados através do grupo carboxila, de maneira a 
polarizar as ligações e tornar a espécie mais susceptível ao rearranjo. Porém, admitindo-se que 
se trata de um processo que exigiria a interação entre uma fração infinitamente menor de ácido 
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em relação a quantidade de reagente, é de se esperar uma reação extremamente lenta, admitindo 
um número muito pequeno de colisões efetivas, segundo a teoria cinética das colisões. Por outro 
lado, há a possibilidade de indução em meio solvente, onde as poucas moléculas de ácido 
polarizariam as ligações nas moléculas vizinhas de solvente e induziriam a manifestação ácida 
nestas moléculas, causando um efeito cascata, levando assim a ocorrência da transformação 
com velocidades moderadas. 
Nesse contexto, foram realizados cálculos admitindo intervenção ácida direta e indireta 
explícita, com e sem efeito de solvente implícito. Na intervenção direta, o ácido interage com 
o oxigênio da carbonila, protonando-o, de modo que, imediatamente, uma molécula de água 
vizinha – que interage diretamente com o íon hidrônio – transfere um próton para o oxigênio 
do íon H3O+ e captura, simultaneamente, um hidrogênio do grupo CH3 do aceltaldeído. Esse 
mecanismo de rearranjo concertado leva à formação do álcool vinílico, como mostrado no 
equilíbrio superior (ࢇ → ࢈) da Figura 5.28. No equilibro AE com intervenção ácida indireta, o 
íon H3O+ interage com o oxigênio da carbonila, protonado-o, entretanto, duas moléculas de 
água – não interagentes com o íon hidrônio – darão prosseguimento ao AEE para formação do 
álcool vinílico, como descrito no equilíbrio (ࢉ → ࢊ) da Figura 5.28. Assim, o íon hidrônio 
apenas polariza o sistema indiretamente, mas em uma interação de curto alcance na primeira 
esfera de solvatação, protonando o grupo carboxílico do acetaldeído, permitindo que o AEE 
ocorra mais facilmente com influência direta das moléculas do solvente. 
 
Figura 5. 28 Representação do AEE com intervenção direta do íon H3O+ e uma molécula H2O, equilíbrio superior 
(a→b); e com intervenção indireta do íon H3O+ e duas moléculas de H2O, inferior (c→d). (Fonte: Autor264) 
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Após realizado o estudo cinético do AEE, verificou-se que a constante da taxa de 
isomerização pode assumir o valor de ݇ௗ௜௥ு+ = ͷ.ͲͺݔͳͲଷ ܯ−ଵݏ−ଵ (interação direta com H3O+) 
ou ݇௜௡ௗ௜௥ு+ = ͳ.ͳͷݔͳͲ଻ ܯ−ଵݏ−ଵ (interação indireta com H3O+), ambos a 25ºC (~298K), como 
descrito na Figura 5.29. Por outro lado, a constante da taxa de isomerização em meio ácido 
experimental é de ݇ ௘𝑥௣ு+ = ͳ.͸ͺݔͳͲ−ହ ܯ−ଵݏ−ଵ, muito inferior que a constante da taxa calculada 
teoricamente para intervenção explícita do ácido, o que indica que a interferência do ácido no 
meio reacional não acontece majoritariamente por intervenção direta (ou indireta explícita na 
primeira camada de solvatação) do ácido sobre o substrato.  
Figura 5. 29 Propriedades termodinâmicas e cinéticas para o AEE por efeito cooperativo da assistência do solvente 
e intervenção ácida direta (direita) e representação da coordenada de reação do rearranjo, com representação 
gráfica do AEE com intervenção ácida direta (esquerda). (Fonte: Autor264) 
Verificou-se, ainda, que a constante da taxa de isomerização em via aquosa não ácida é ݇ௗ௜௥ுమை=͸.͸ͶݔͳͲ−଻ ܯ−ଵݏ−ଵ, cerca de 100 vezes mais lento que o descrito para meio ácido. De 
modo que, a constante da taxa experimental para o AEE, em meio ácido, apresenta um valor 
intermediário entre as constantes das taxas calculadas para o AEE em meio aquoso ácido e não 
ácido (com intervenção explícita).  
Assim, baseado nesses dados, e considerando a baixa concentração de ácido em relação 
ao substrato em um meio reacional, pode-se sugerir que a influência ácida não se dá por 
interação direta (primeira esfera de solvatação), mas por indução do solvente – facilitando sua 
dissociação e aumentando a constante da taxa de reação do rearranjo em relação a isomerização 
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em meio aquoso não ácido. Assim, levando a uma constante da taxa mais próxima da 
experimental. Consequentemente, promovendo a transferência protônica via ligação de 
hidrogênio apenas com as moléculas de água do solvente – e não por intervenção direta do 
ácido como habitualmente se propõe. 
5.4.2.4 – Cinética de Isomerização e Efeito Túnel 
Por fim, realizamos uma análise geral comparativa entre os comportamentos cinéticos 
das propostas apresentadas. Baseados no modelo aplicado por Mulyava e colaboradores144, 
adicionando a correção do parâmetro-d45, foi realizada uma análise comparativa entre as 
constantes das taxas com as diversas possibilidades aqui exploradas, compiladas no gráfico lnk 
vs 1/T exposto na Figura 5.30.  
Figura 5. 30 Taxas de Reação para o rearranjo AEE envolvendo várias condições. (Fonte: Autor264)  
Como pode ser verificado no Figura 5.30, dentre as quatro propostas de rearranjo em 
fase aquosa, a que se mostra cineticamente mais favorável é a que trata o sistema apenas sob 
influência explícita do solvente. Quanto ao rearranjo assistido por ácidos, verificamos 
claramente um comportamento sub-Arrhenius porém, com pouco significado químico, visto 
que mecanisticamente a participação explícita do ácido superestimou a cinética do rearranjo em 
meio ácido. Para mostrar a pouca representatividade do efeito túnel no tautomerismo descrito 
neste trabalho, realizamos uma análise comparativa das dependências das energias de ativação 
com a temperatura, descritos no Figura 5.31. 
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Observamos que dentro da faixa de temperatura onde a reação ocorre em meio aquoso 
(~275K – 375K), não há grandes flutuações nas energias de ativação. De acordo com o modelo 
de correção de energia de ativação aqui aplicado, a nova barreira de ativação que o monômero 
deve assumir para que haja rearranjo é de +57.24 kcal.mol-1 (+62.34 kcal.mol-1). Entretanto, a 
barreira de ativação para que o rearranjo ocorra via efeito cooperativo é de +23.23 kcal.mol-1, 
expressivamente inferior ao rearranjo descrito por efeito túnel, indicando que o tautomerismo 
não pode ser descrito como rearranjo unimolecular dirigido por tunelamento quântico.  
Figura 5. 31 Dependência da temperatura para a energia de ativação para o rearranjo AEE em várias condições. 
(Fonte: Autor264) 
5.4.3 – Conclusões Parciais: Equilíbrio Aldo-Enólico 
Verificou-se que o efeito do solvente implícito em AEE proporciona um aumento da 
barreira de ativação no rearranjo bem como alterações topológicas consideráveis sobre os 
pontos críticos de ligação. Ao mesmo tempo, concluímos que o efeito de solvente implícito não 
é suficiente para explicar tal transformação, visto que experimentalmente tal fenômeno ocorre 
em meio aquoso, implicando que a participação do solvente é fundamental para o AEE. 
Mostramos que o efeito do solvente explica as observações experimentais outrora expostos. 
Além disso, concluiu-se que o efeito de ácidos deverá ser apenas indutor, de modo que, a 
esperada protonação direta do grupo carbonila não se sustenta do ponto de vista cinético. 
Finalmente, verificou-se que o modelo de tunelamento quântico não é capaz de explicar o 
rearranjo unimolecular para o AEE, demonstrando mais uma vez que os efeitos cooperativos 
justificam e corroboram mecanisticamente as observações experimentais para o referido AEE. 
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5.5 – Estudo de Líquidos Iônicos Baseados em Aminoácido com Capacidade de 
Captura de CO2 
Neste trabalho foi realizado o estudo teórico de um líquido iônico hidrofílico baseado 
em um ânion de aminoácido (glicina), o [C2OHmim][Gly], desenvolvido por Li e 
colaboradores273, 279, o qual demonstrou capacidade de captura de CO2, objetivando obter um 
perfil termodinâmico e de estrutura eletrônica da captura de CO2 pelo LI. Através desses dados 
realizou-se o design de novos LIs com provável capacidade quimissortiva de CO2 e com 
característica de ser totalmente biodegradável. Os líquidos iônicos desenhados foram 
[MeOCOCH2mim][Gly] e [MeOCOCH2CH2mim][Gly], mantendo o ânion glicina e utilizando 
cátions considerados biodegradáveis289. Para o estudo da capacidade quimissortiva foi realizada 
uma breve dinâmica molecular parametrizada e também cálculo Monte Carlo para encontrar as 
melhores conformações de interação entre os pares iônicos do LIs. A partir desses dados foram 
escolhidas as melhores conformações e realizados cálculos de optimização desses sistemas.  
5.5.1 – Detalhes Computacionais 
Todos os cálculos de optimização de geometria e frequências vibracionais, para todas 
as espécies moleculares em estado fundamental, foram realizados aplicando a Teoria do 
Funcional de Densidade (DFT)192, 194, 305 através do funcional híbrido ωB97xD212 e função de 
base com correlação consistente cc-pVDZ292, 313; e após a otimização dos sistemas, foi realizado 
cálculo single point para todos os sistemas, aplicando a mesma metodologia e funcional 
(DFT/ωB97xD) e com função de base aug-cc-pVTZ292, 313, cuja combinação nos fornece uma 
precisa descrição das propriedades termoquímicas do sistema312. Para a determinação de todas 
as geometrias de estado de transição foi aplicado o algoritmo de Berny306, tomando-o como 
legítimo quando há apenas um modo vibracional imaginário. Para a realização de um estudo 
topológico da captura do CO2 pelos LIs, aqui estudados, empregou-se a Teoria Quântica de 
Átomos em Moléculas (QTAIM)223-224. Para análise da energia de deslocalização eletrônica 
através das ligações de hidrogênio estabelecidas na complexação do par iônico para formação 
do LI (quando os efeitos cooperativos são pronunciados) e energia de deslocalização para 
interação do LI com o CO2, foi realizada uma análise NBO223-225. Todos os cálculos aqui 
apresentados foram realizados usando os pacotes Gaussian 09300 e AIMAll308, e visualizações 
de orbitais naturais e estruturas moleculares foram realizadas com o ChemCraft309
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5.5.1 – Resultados e Discussões 
Inicialmente realizou-se uma análise termodinâmica da estabilização conferida pela 
complexação dos pares iônicos (cátion-ânion) dos LIs estudados, expostos na Tabela 5.9. 
Verificou-se que o LI desenvolvido por Li e colaboradores273, 279 apresenta grande estabilização 
através da complexação do par iônico (cátion-ânion), demonstrada através de valores negativos 
de Energia Eletrônica (ܧ௘௟), Energia Livre de Gibbs (𝛥ܩ) e Entalpia (𝛥ܪ) relativas, indicando 
grande favorecimento de sua formação. Entretanto, os LIs desenhados apresentaram 
comportamento endergônico (𝛥ܩ > Ͳ), indicando não espontaneidade do processo, nas 
condições estudadas. Todavia, os dados de ܧ௘௟ e 𝛥ܪ apresentaram valores negativos, 
demonstrando que o estabelecimento de interações intermoleculares entre cátion e ânion 
estabilizam eletronicamente o sistema, fato bastante conhecido para LIs19-20, 26, 162. Outro 
indicativo, é a apresentação de valores positivos de entropia vibracional 𝛥ܵ௩௜௕. Para fins 
comparativos analisou-se o glicinato de sódio, o qual apresentou tendências muito semelhantes 
às do líquido iônico [C2OHmim][Gly]. 
Tabela 5. 9 Dados termodinâmicos para complexação dos pares dos líquidos iônicos e da captura de CO2. Todos 
os valores de Energia Eletrônica (ࡱࢋ𝒍), Energia Livre de Gibbs (𝛥ܩ) e Entalpia (𝛥ܪ) relativas são dados em 
kcal.mol-1 e os valores de entropia (𝛥ܵ) e entropia vibracional (𝛥ܵ௩௜௕) relativas são dados em cal.mol-1.K-1. 
Sistema 
Energia Relativa de Estabilização ࡱࢋ𝒍 + ሺࢆ𝑷ࡱሻ 𝜟ࡳ + ሺࢆ𝑷ࡱሻ 𝜟ࡴ + ሺࢆ𝑷ࡱሻ 𝜟𝑺 𝜟𝑺𝒗𝒊࢈ 
[Na][Gly] -138,11 -129,33 -137,08 -25,97 +6,9 
[C2OHmim][Gly] (Plano) -99,78 -87,01 -98,75 -39,37 +20,07 
[C2OHmim][Gly]  -107,42 -91,94 -105,82 -46,53 +13,66 
[MeOCOCH2mim][Gly] -19,11 +1,65 -12,88 -48,76 +13,53 
[MeOCOCH2CH2mim][Gly] -9,21 +9,75 -4,96 -49,38 +13,18 
Sistema 
Energia Relativa de Captura de CO2 ࡱࢋ𝒍 + ሺࢆ𝑷ࡱሻ 𝜟ࡳ + ሺࢆ𝑷ࡱሻ 𝜟ࡴ + ሺࢆ𝑷ࡱሻ 𝜟𝑺 𝜟𝑺𝒗𝒊࢈ 
[Gly] + CO2 -5,31 +3,93 -3,55 -25,08 +20,03 
[Na][Gly] + CO2 -3,10 +5,83 -2,10 -35,03 +10,73 
[C2OHmim][Gly] + CO2 (Plano) -3,29 +6,08 -2,20 -27,79 +20,23 
[C2OHmim][Gly] + CO2  -4,05 +5,67 -3,08 -29,36 +19,01 
[MeOCOCH2mim][Gly] + CO2  -4,02 +5,57 -3,04 -28,89 +19,67 
[MeOCOCH2mim][Gly] + CO2 Conf. 3 -10,57 -1,55 -10,21 -29,04 +19,90 
[MeOCOCH2CH2mim][Gly] + CO2 -3,78 +6,54 -2,60 -30,67 +17,98 
  Assim, considerando as limitações inerentes ao método de cálculo teórico de 𝛥ܩ, é 
possível inferir que: embora os LI desenhados apresentem valores positivos de 𝛥ܩ para sua 
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complexação (devido aos valores de 𝛥ܵ < Ͳ), avaliando que os cálculos foram realizados em 
fase gás para apenas um par cátion-ânion e não em fase condensada, ponderando, ainda, que 
têm-se valores de 𝛥ܪ < Ͳ e componente vibracional da entropia 𝛥ܵ௩௜௕ > Ͳ para a complexação 
desses pares iônicos e finalmente, considerando a existência experimental de LIs contendo esses 
cátions289 e ânion279 (separadamente), que os mesmos podem ser formados. Como foi 
demonstrado ao longo dos resultados expostos nesse trabalho, aos efeitos cooperativos 
apresentam características de aumentar a sua contribuição quanto maior o número de entidades 
que podem estabelecer interações intermoleculares, e sistemas como LIs, em fase condensada, 
se apresentam organizados de forma tal que permitem interação entre os pares iônicos do LI, e 
essas interações intermoleculares existentes, entre cátion e ânion, estabilizam eletrônica- e 
termodinacamente o sistema, conferindo suas propriedades18-20, 22, 26-27, 61, 138, 267, 285. Logo, em 
condições reais, esse LI deve ser estável e provavelmente devem se apresentar como líquidos à 
temperatura ambiente.  
Também foi avaliada a variação dos parâmetros termoquímicos, frente à captura de CO2 
pelos sistemas estudados, expostos na Tabela 5.9. A partir desses dados, observa-se 
inicialmente que a captura de CO2 por esses sistemas é um processo endergônico (𝛥ܩ > Ͳ), 
nessas condições, devido, novamente à uma variação negativa da entropia. Entretanto a 
interação com a molécula de CO2 apresenta valores negativos de ܧ௘௟ e 𝛥ܪ, além de 
apresentaram a valores da componente vibracional da entropia positivos, 𝛥ܵ௩௜௕ > Ͳ. Os dados 
de  ܧ௘௟ e 𝛥ܪ indicam que a captura de CO2 é acompanhada de estabilização eletrônica, o que 
justifica a ocorrência experimentalmente de quimissorção de CO2 por líquidos iônicos. Outro 
fato importante é que os dados termoquímicos para todos os sistemas são similares, o que indica 
que os sistemas desenhados apresentaram características semelhantes ao já sintetizado, 
[C2OHmim][Gly] (Figura 5.33 e 5.34).  
Dos sistemas estudados, apenas um apresentou 𝛥ܩ < Ͳ para captura de CO2, o 
[MeOCOCH2mim][Gly] (Figura 5.37) com uma conformação diferente (Conf.3) das demais. 
Nessa conformação analisada, CO2 não é complexado através do átomo de nitrogênio da 
glicina, mas interage através da área central do par iônico do LI, apresentando mais pontos de 
interação, que os demais, o que é corroborado por dados de QTAIM. Assim, em comparação 
com sistemas absorventes como a monoetilenodiamina ou glicinato de sódio, fica demonstrado 
que a maior capacidade quimissortiva dos LI, pode residir, muito provavelmente, no fato de 
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que o CO2 pode interagir com LI em vários pontos de interação. Uma vez que, o LI pode 
interagir classicamente através de interação com o ânion do LI (glicina), comparável a interação 
com o glicinato de sódio, ou por interação com outras partes do LI, podendo inclusive, capturar 
CO2 em uma proporção maior que 1:1.  
Outro fator importante é que o fato das interação fraca entre a molécula de CO2 e o LI 
permite a fácil dessorção do gás, possibilitando um ciclo de captura e dessorção sem degradação 
do LI, o que torna esse processo de captura verde e mais viável que com a glicina, que não 
apresenta tal capacidade e degrada muito mais rapidamente que o LI. Finalmente, 
termodinamicamente, os sistemas desenhados apresentaram maior estabilização do sistema 
após captura do CO2, o que indica que são promissores para este fim. 
Para caracterização da capacidade de captura de CO2 desses LIs, foi realizada, ainda, 
uma estimativa da força de interação, através de dados de energia de estabilização eletrônica 
NBO (nN→π*C-O), distância de ligação entre o átomo de nitrogênio da glicina e o átomo de 
carbono do CO2 (dN-C) e ângulo de ligação no CO2 (θO-C-O) para caracterização da força de 
interação entre o LI, através da interação principal com a glicina, e a molécula de CO2. Através 
dos dados apresentados na Tabela 5.10 verifica-se uma semelhança na força de interação entre 
os sistemas estudados e a molécula de CO2. De acordo com esses parâmetros, a glicina neutra 
e o LI [C2OHmim][Gly] (Figuras 5.33 e 5.34) apresentam interação mais forte com o CO2, a 
priori, seguidos do [MeOCOCH2CH2mim][Gly] (Figura 5.38), LI desenhado. Novamente esses 
dados apontam a promissora capacidade quimissortiva de CO2 dos sistemas desenhados. 
Tabela 5. 10 Dados de estabilização eletrônica NBO (nN→π*C-O), distância de ligação (dN-C) e ângulo de ligação 
(θO-C-O) para captura de CO2 pelas espécies estudadas. 
Sistema Código 
Análise Captura de CO2 Através da Gly 
nN→π*C-O (kcal.mol-1) dN-C (Å) θO-C-O (°) 
[Gly] + CO2 [Gly]+CO2 2,60 2,84 176,40 
[C2OHmim][Gly] + CO2 (Plano) LI1PG 4,51 2,72 174,04 
[C2OHmim][Gly] + CO2 LI1G 2,17 2,88 175.92 
[MeOCOCH2mim][Gly]+ CO2 LI2G 1,89 2,90 176.09 
[MeOCOCH2mim][Gly]+ CO2 Conf. 3 LI2C3G 1,54† 3,95† 174.87 
[MeOCOCH2CH2mim][Gly] + CO2 LI3G 2,17 2,88 175.75 
Para avaliar a influência da captura de CO2 na energia de estabilização por 
deslocalização eletrônica no LI, foi realizada uma análise NBO. Os dados mais relevantes de 
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energia de deslocalização eletrônica para esses sistemas estão descritos na Tabela 5.11. A partir 
desses dados, verificou-se que a interação com a molécula de CO2 leva à diminuição da energia 
de deslocalização para algumas interações, entretanto há o aparecimento de outras, que 
estabilizam o sistema. Para todos os sistemas, foi verificado que as maiores energias de 
estabilização por deslocalização eletrônica eram referentes à ligações de hidrogênio entre cátion 
e ânion do LI, demonstrando a importância dessas interações para estabilização desses sistemas.  
 Tabela 5. 11 Dados de estabilização por deslocalização eletrônica NBO para os líquidos iônicos estudados. 
Sistema  Energias de Deslocalização NBO (kcal.mol
-1) 
nO2→σ*C14-H29 nO2→σ*O27-H28 nO2→π*C14-N15 nO3→σ*C17-H20 nN7→σ*C17-H19 nN→π*C-O 
LI1P 40.84 - - 5.55 - - 
LI1PG 37.84 - - 5.35 - 4,51 
LI1  7.70 33.88 1.24 - - - 
LI1G 6.06 33.17 1.08 - - 2,17 
LI2 11.18 - 3.87 - 4.43 - 
LI2G 8.86 - 3.45 - 2.49 1,89 
LI2C3G   1.71 38.33  1,54† 
LI3 8.90 - 3.94 - 4.27 - 
LI3G 6.74 - 3.86 - 1.82 2,17 
As representações gráficas dos sistemas estudados interagindo com uma molécula de 
CO2 estão descritos nas Figuras 5.32, 5.33, 5.34, 5.35, 5.36, 5.37 e 5.38. Na Figura 5.32 têm-
se, à direita, uma representação gráfica dos orbitais naturais envolvidos na interação entre o 
átomo de nitrogênio da glicina e o CO2. A simetria dos orbitais naturais para essa interação nos 
LIs estudados é equivalente a apresentada para a glicina e não foram apresentadas nas 
representações de interação entre os LIs e o CO2 por limitações do software.  
Figura 5. 32 Representação gráfica da glicina (neutra) interagindo com uma molécula de CO2 (esquerda) e 
representação gráfica da análise NBO da interação nN→π*C-O (direita). 
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Figura 5. 33 Representação gráfica do [C2OHmim][Gly] + CO2 (Plano) em diferentes ângulos de visualização. 
 
Figura 5. 34 Representação gráfica do sistema [C2OHmim][Gly] + CO2 em diferentes ângulos de visualização. 
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Figura 5. 35 Representação gráfica do sistema [MeOCOCH2mim][Gly] + CO2 (Plano) em diferentes ângulos de 
visualização. 
 
Figura 5. 36 Representação gráfica do sistema [MeOCOCH2mim][Gly] + CO2 em diferentes ângulos de 
visualização. 
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Figura 5. 37 Representação gráfica do sistema [MeOCOCH2mim][Gly] + CO2 (Conf. 3) em diferentes ângulos 
de visualização. 
 
Figura 5. 38 Representação gráfica do sistema [MeOCOCH2CH2mim][Gly] + CO2 em diferentes ângulos de 
visualização. 
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 Finalmente, para entender melhor a distribuição de densidade eletrônica nos principais 
sistemas estudados, foi realizada uma análise topológica através da teoria QTAIM. A análise 
foi realizada para os sistemas interagindo com uma molécula de CO2 para verificar as interações 
envolvidas na quimissorção da molécula de gás e sua estabilização. Para cada sistema, foram 
colocados os dados topológicos principais em tabelas ao final do texto (Tabela 5.12 à 5.18) e 
as figuras com as representações gráficas da análise QTAIM com os seus respectivos caminhos 
de ligação (BP) e pontos críticos de ligação (BCPs), bem como, alguns valores de densidade 
eletrônica (ρ) nos BCPs relacionados a interação direta do LI com a molécula de CO2, estão 
dispostos nas figuras (Figura 5.39, 5.40, 5.42, 5.42, 5.43 3 5.44).  
Figura 5. 39 Representação gráfica QTAIM da glicina interagindo com uma molécula de CO2 com os respectivos 
valores de densidade eletrônica (ρ) nos pontos críticos da interação com o CO2.  
Figura 5. 40 Representação gráfica QTAIM do sistema [C2OHmim][Gly] + CO2 (Plano), com os respectivos 
valores de densidade eletrônica (ρ) nos pontos críticos da interação com o CO2. 
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Figura 5. 41 Representação gráfica QTAIM do sistema [C2OHmim][Gly] + CO2, com os respectivos valores de 
densidade eletrônica (ρ) nos pontos críticos da interação com o CO2. 
 
Figura 5. 42 Representação gráfica QTAIM do sistema [MeOCOCH2mim][Gly] + CO2, com os respectivos 
valores de densidade eletrônica (ρ) nos pontos críticos da interação com o CO2. 
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Figura 5. 43 Representação gráfica QTAIM do sistema [MeOCOCH2mim][Gly] + CO2 (Conf. 3), com os 
respectivos valores de densidade eletrônica (ρ) nos pontos críticos da interação com o CO2.  
Figura 5. 44 Representação gráfica QTAIM do sistema [MeOCOCH2CH2mim][Gly] + CO2, com os respectivos 
valores de densidade eletrônica (ρ) nos pontos críticos da interação com o CO2. 
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Através da análise QTAIM verificou-se a mesma tendência, previamente observada 
através das análises termodinâmica, estrutural e NBO. Na Tabela 5.12 foram relacionadas as 
propriedades topológicas para o BCP da interação mais forte entre o LI e a molécula de CO2, 
na qual verifica-se que, dentre essas, a interação mais forte (LI-CO2) ocorre para o sistema 
[C2OHmim][Gly], seguido do LI, aqui desenhado, [MeOCOCH2CH2mim][Gly].  
Tabela 5. 12 Análise comparativa das propriedades topológicas obtidas para os sistemas estudados. Pontos 
Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), Elipticidade de Ligação 
(𝜀) e Densidade de Energia Potencial (ܸ). Todas as medidas em unidades atômicas (u.a.). 
Sistema 
Propriedades Topológicas 
Ligação 𝝆 𝛁𝟐𝝆 𝜺 𝑽 
[Gly] + CO2 N7 - O13 0.010521 +0.042952 0.268453 -0.007684 
[C2OHmim][Gly] + CO2 (Plano) N7 - O31 0.012992 +0.053523 0.267914 -0.010098 
[C2OHmim][Gly] + CO2 N7 - O31 0.010936 +0.043249 0.209767 -0.007661 
[MeOCOCH2mim][Gly] + CO2 N7 - O27 0.010431 +0.041416 0.217837 -0.007207 
[MeOCOCH2mim][Gly] + CO2 (Conf. 3) O2 - O33 0.010746 +0.043648 0.341804 -0.008202 
[MeOCOCH2CH2mim][Gly] + CO2 N7 - O29 0.010909 +0.043123 0.258164 -0.007645 
Ainda, analisando os dados da Tabela 5.12, outra informação importante que se 
verificou foi a possibilidade de interação do LI com o CO2 por outros pontos de interação, como 
no sistema [MeOCOCH2mim][Gly] + CO2 (Conf. 3), o que permite um número maior de pontos 
de interação entre a molécula de CO2 e o LI, favorecendo a estabilização do sistema e 
consequentemente, a sua captura, o que já havia sido observado previamente para os sistemas 
estudados neste trabalho. 
Tabela 5. 13 Propriedades topológicas obtidas para a glicina interagindo com uma molécula de CO2, descrita na 
Figura 5.39. Pontos Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), 
Elipticidade de Ligação (𝜀) e Densidade de Energia Potencial (ܸ). Todas as medidas em unidades atômicas (u.a.). 
Sistema 
Propriedades Topológicas [Gly] + CO2 
Número Nome Ligação 𝝆 𝛁𝟐𝝆 𝜺 𝑽 
8 BCP8 N7 - H8 0.344598 -1.737575 0.034391 -0.544130 
9 BCP9 N7 - H9 0.344592 -1.737725 0.034356 -0.544163 
10 BCP10 C11 - O12 0.441629 -0.567675 0.000170 -1.409227 
11 BCP11 N7 - O13 0.010521 +0.042952 0.268453 -0.007684 
12 BCP12 C11 - O13 0.441932 +0.543827 0.002344 -1.683121 
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Tabela 5. 14 Propriedades topológicas obtidas para o sistema [C2OHmim][Gly] + CO2 (Plano), descrita na Figura 
5.40. Pontos Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), 
Elipticidade de Ligação (𝜀) e Densidade de Energia Potencial (ܸ). Todas as medidas em unidades atômicas (u.a.). 
[C2OHmim][Gly] + CO2 (Plano) Propriedades Topológicas 
Número Nome Ligação 𝝆 𝛁𝟐𝝆 𝜺 𝑽 
1 BCP1 O2 - H29 0.039680 +0.250223 0.052682 -0.070808 
3 BCP3 C1 - O2 0.354864 -0.965969 0.107065 -0.917759 
4 BCP4 C1 - O3 0.364866 -0.178822 0.273099 -1.146571 
8 BCP8 N7 - O31 0.012992 +0.053523 0.267914 -0.010098 
9 BCP9 N7 - H8 0.343608 -1.667533 0.032354 -0.533180 
10 BCP10 N7 - H9 0.341590 -1.714170 0.026466 -0.537445 
16 BCP16 C14 - N15 0.335172 -0.895091 0.222708 -0.791619 
17 BCP17 O2 - H26 0.013145 +0.056901 0.027317 -0.010682 
18 BCP18 C14 - N16 0.332931 -1.148769 0.124423 -0.715586 
19 BCP19 O3 - H20 0.020916 +0.111886 0.033083 -0.023458 
21 BCP21 C17 - H20 0.285877 -1.121487 0.012565 -0.338262 
25 BCP25 C24 - O27 0.264065 -0.628504 0.061566 -0.582836 
29 BCP29 C24 - H26 0.292044 -1.164836 0.030723 -0.353751 
30 BCP30 C24 - H25 0.291197 -1.157420 0.040293 -0.360382 
31 BCP31 O27 - H28 0.375731 -2.800782 0.019674 -0.820670 
32 BCP32 C14 - H29 0.252906 -1.019223 0.013703 -0.282473 
33 BCP33 C30 - O31 0.441804 +0.486510 0.003586 -1.672119 
34 BCP34 C30 - O32 0.442038 -0.587489 0.002612 -1.406440 
Tabela 5. 15 Propriedades topológicas obtidas para o sistema [C2OHmim][Gly] + CO2, descrita na Figura 5.41. 
Pontos Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), Elipticidade de 
Ligação (𝜀) e Densidade de Energia Potencial (ܸ). Todas as medidas em unidades atômicas (u.a.). 
[C2OHmim][Gly] + CO2 Propriedades Topológicas 
Número Nome Ligação 𝝆 𝛁𝟐𝝆 𝜺 𝑽 
1 BCP1 O2 - C14 0.010499 +0.045902 3.541545 -0.009399 
2 BCP2 C1 - O2 0.363514 -0.998109 0.118365 -0.945948 
3 BCP3 C1 - O3 0.379276 -0.613389 0.260476 -1.109248 
7 BCP7 N7 - H19 0.008684 +0.034157 0.071844 -0.005507 
9 BCP9 N7 - H8 0.340428 -1.759826 0.036523 -0.544257 
10 BCP10 H12 - O32 0.006356 +0.027822 0.276846 -0.004050 
11 BCP11 N7 - O31 0.010936 +0.043249 0.209767 -0.007661 
12 BCP12 N7 - H9 0.343675 -1.677346 0.037402 -0.536650 
16 BCP16 C14 - N15 0.335992 -0.913309 0.257242 -0.769720 
17 BCP17 C14 - N16 0.334876 -1.175036 0.096599 -0.703377 
20 BCP20 O3 - H29 0.022355 +0.121176 0.240806 -0.024666 
22 BCP22 O27 - H29 0.009242 +0.041452 0.340754 -0.007015 
24 BCP24 O3 - H20 0.012539 +0.053538 0.340194 -0.008872 
25 BCP25 C14 - H29 0.282197 -1.177210 0.008068 -0.331080 
29 BCP29 O27 - H28 0.324313 -2.595495 0.017793 -0.717867 
32 BCP32 C21 - C24 0.250102 -0.670216 0.038466 -0.253709 
33 BCP33 C24 - H25 0.288494 -1.134606 0.040902 -0.354509 
34 BCP34 C24 - H26 0.285031 -1.111397 0.039701 -0.346836 
35 BCP35 O2 - H28 0.035698 +0.264544 0.058252 -0.066642 
36 BCP36 C24 - O27 0.285943 -0.798434 0.052203 -0.629735 
37 BCP37 H19 - O32 0.008501 +0.033506 0.092412 -0.005588 
38 BCP38 C30 - O31 0.445482 +0.507505 0.002415 -1.695625 
39 BCP39 C30 - O32 0.436257 -0.523681 0.001374 -1.397776 
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Tabela 5. 16 Propriedades topológicas obtidas para o sistema [MeOCOCH2mim][Gly]+ CO2, descrita na Figura 
5.42. Pontos Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), 
Elipticidade de Ligação (𝜀) e Densidade de Energia Potencial (ܸ). Todas as medidas em unidades atômicas (u.a.). 
[MeOCOCH2mim][Gly]+ CO2 Propriedades Topológicas 
Número Nome Ligação 𝝆 𝛁𝟐𝝆 𝜺 𝑽 
1 BCP1 O2 - C14 0.016177 +0.068610 0.468465 -0.014424 
2 BCP2 C1 - O2 0.372302 -0.680495 0.226864 -1.060017 
3 BCP3 C1 - O3 0.372230 -1.041385 0.122894 -0.972197 
8 BCP8 N7 - H19 0.009916 +0.039651 0.047152 -0.006687 
9 BCP9 N7 - H8 0.339495 -1.760577 0.036142 -0.543394 
10 BCP10 N7 - O27 0.010431 +0.041416 0.217837 -0.007207 
11 BCP11 N7 - H9 0.343776 -1.679917 0.038366 -0.537713 
12 BCP12 C14 - H25 0.278634 -1.148734 0.004821 -0.322533 
16 BCP16 C14 - N15 0.339512 -0.934786 0.251295 -0.777988 
17 BCP17 C14 - N16 0.331964 -1.144121 0.110850 -0.702885 
20 BCP20 O3 - H25 0.025772 +0.145167 0.107334 -0.032176 
22 BCP22 O24 - H25 0.010539 +0.045944 0.329237 -0.007372 
24 BCP24 O3 - H20 0.009850 +0.038822 0.144530 -0.007199 
25 BCP25 O3 - H33 0.007356 +0.029273 0.241543 -0.004898 
27 BCP27 C17 - H19 0.287320 -1.134469 0.014170 -0.348200 
28 BCP28 C17 - H20 0.288378 -1.132154 0.013729 -0.351655 
32 BCP32 H19 - O28 0.008767 +0.034567 0.098061 -0.005761 
33 BCP33 H12 - O28 0.005569 +0.024532 0.286643 -0.003494 
34 BCP34 C26 - O27 0.445540 +0.509693 0.003020 -1.696449 
35 BCP35 C26 - O28 0.436074 -0.520660 0.000896 -1.397675 
36 BCP36 O24 - C29 0.321195 -0.954347 0.082570 -0.753832 
37 BCP37 O24 - C31 0.232051 -0.240476 0.040913 -0.594478 
38 BCP38 C29 - O30 0.416207 -0.221828 0.360627 -1.377185 
39 BCP39 O2 - H34 0.010177 +0.041333 0.234197 -0.006939 
40 BCP40 C31 - H32 0.286204 -1.125759 0.039525 -0.351590 
Tabela 5. 17 Propriedades topológicas obtidas para o sistema [MeOCOCH2mim][Gly]+ CO2 (Conf. 3), descrita 
na Figura 5.43. Pontos Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), 
Elipticidade de Ligação (𝜀) e Densidade de Energia Potencial (ܸ). Todas as medidas em unidades atômicas (u.a.). 
[MeOCOCH2mim][Gly]+ CO2 Conf. 3 Propriedades Topológicas 
Número Nome Ligação 𝝆 𝛁𝟐𝝆 𝜺 𝑽 
1 BCP1 C1 - O2 0.370269 -0.620298 0.211974 -1.067444 
2 BCP2 C1 - O3 0.363196 -0.999217 0.147661 -0.943006 
5 BCP5 O3 - H25 0.040324 +0.262731 0.055087 -0.073868 
8 BCP8 N7 - H8 0.343147 -1.696546 0.029110 -0.535337 
9 BCP9 N7 - H9 0.343099 -1.668094 0.029716 -0.531530 
10 BCP10 N15 - O34 0.007850 +0.033535 0.400982 -0.004246 
13 BCP13 O27 - O34 0.005007 +0.020945 0.396919 -0.003932 
15 BCP15 C14 - H25 0.253083 -1.000673 0.011024 -0.277523 
16 BCP16 C14 - N16 0.335146 -1.174059 0.115195 -0.710199 
19 BCP19 C14 - N15 0.338439 -0.916562 0.216288 -0.796816 
20 BCP20 O2 - C26 0.011382 +0.056856 0.783005 -0.011064 
22 BCP22 C17 - H20 0.287743 -1.129921 0.016584 -0.350141 
25 BCP25 O3 - H20 0.005412 +0.021741 2.587346 -0.003699 
27 BCP27 O2 - O24 0.009648 +0.048252 1.205037 -0.009013 
31 BCP31 O2 - O33 0.010746 +0.043648 0.341804 -0.008202 
32 BCP32 O24 - C28 0.238567 -0.297208 0.029173 -0.604232 
33 BCP33 O24 - C26 0.323486 -0.982175 0.098795 -0.757204 
34 BCP34 H30 - O33 0.004216 +0.016967 0.025538 -0.002598 
35 BCP35 C26 - O27 0.411369 -0.266072 0.337152 -1.344862 
36 BCP36 C28 - H29 0.289899 -1.154308 0.040177 -0.359652 
37 BCP37 C28 - H30 0.289241 -1.158291 0.034138 -0.352722 
40 BCP40 O27 - O33 0.006199 +0.027445 0.309269 -0.004286 
41 BCP41 C32 - O33 0.442555 +0.525545 0.003507 -1.683825 
42 BCP42 C32 - O34 0.439023 -0.538812 0.000534 -1.402133 
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Tabela 5. 18 Propriedades topológicas obtidas para o sistema [MeOCOCH2CH2mim][Gly] + CO2, descrita na 
Figura 5.44. Pontos Críticos de Ligação, Densidade Eletrônica (𝜌), Laplaciana da Densidade Eletrônica (ߘଶ𝜌), 
Elipticidade de Ligação (𝜀) e Densidade de Energia Potencial (ܸ). Todas as medidas em unidades atômicas (u.a.). 
[MeOCOCH2CH2mim][Gly] + CO2 Propriedades Topológicas 
Número Nome Ligação 𝝆 𝛁𝟐𝝆 𝜺 𝑽 
1 BCP1 O2 - C14 0.017174 +0.075235 0.768919 -0.016377 
2 BCP2 C1 - O2 0.371296 -0.992414 0.123771 -0.983331 
3 BCP3 C1 - O3 0.373216 -0.705694 0.225988 -1.058918 
8 BCP8 N7 - H19 0.008503 +0.033479 0.057585 -0.005410 
9 BCP9 N7 - H8 0.339883 -1.754543 0.035662 -0.542701 
10 BCP10 N7 - O29 0.010909 +0.043123 0.258164 -0.007645 
11 BCP11 N7 - H9 0.343701 -1.678288 0.037760 -0.537271 
12 BCP12 C14 - H27 0.284708 -1.196856 0.003381 -0.336499 
15 BCP15 C10 - H12 0.291408 -1.189744 0.039557 -0.362217 
16 BCP16 C14 - N15 0.339720 -0.955747 0.253139 -0.772171 
17 BCP17 C14 - N16 0.335998 -1.189390 0.102641 -0.709453 
20 BCP20 O3 - H36 0.013416 +0.059772 0.148202 -0.009992 
21 BCP21 O3 - H27 0.022125 +0.117764 0.249924 -0.024264 
23 BCP23 H27 - O33 0.010557 +0.045138 0.131181 -0.007400 
25 BCP25 O3 - H20 0.010836 +0.043016 0.393554 -0.007114 
26 BCP26 C17 - H20 0.288487 -1.132810 0.013767 -0.350942 
28 BCP28 C17 - H19 0.287240 -1.132006 0.015230 -0.348523 
29 BCP29 O33 - C34 0.234785 -0.250525 0.016552 -0.606868 
32 BCP32 O2 - H26 0.010416 +0.045768 0.361489 -0.007576 
37 BCP37 H12 - O30 0.005818 +0.025337 0.278491 -0.003662 
38 BCP38 H19 - O30 0.008646 +0.034129 0.088899 -0.005686 
39 BCP39 C28 - O29 0.445334 +0.510468 0.002945 -1.695373 
40 BCP40 C28 - O30 0.436531 -0.528447 0.001533 -1.397581 
41 BCP41 C31 - O33 0.306952 -0.934780 0.094840 -0.693962 
42 BCP42 C31 - O32 0.416921 -0.260928 0.339820 -1.373393 
44 BCP44 C34 - H36 0.290232 -1.162085 0.031966 -0.351582 
Analisando graficamente os dados topológicos dos sistemas estudados, nota-se que a 
origem da estabilidade eletrônica desses sistemas advém do grande número de pontos de 
interação – corroborado pela análise NBO – formando uma rede de interações entre os sistemas 
moleculares envolvidos. A formação dessas redes de interação, estabilizando-os através de 
efeitos cooperativos. 
5.4.3 – Conclusões Parciais: Líquidos Iônicos Para Captura de CO2 
Fica demonstrado que, uma vez sintetizados, estes sistemas (desenhados) terão 
capacidade quimissortiva de CO2 equivalente ao já existente [C2OHmim][Gly]. Ao mesmo 
tempo, os LIs, aqui propostos, apresentam a vantagem de apresentarem biodegradabilidade, 
tornando-os totalmente verdes e hábeis a sofrem degradação quando for necessário o seu 
descarte, tornando-os uma boa alternativa aos sistemas existentes. Os efeitos cooperativos se 
mostraram importantes na interação entre cátion e ânion, através das ligações de hidrogênio. 
Confirmando a importância dos efeitos de cooperatividade nesses sistemas. 
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6 – CONCLUSÕES 
Baseado nas observações experimentais, relatadas na revisão da literatura, aliadas aos 
resultados teóricos obtidos nos estudos descritos nesse trabalho, é possível afirmar que os 
efeitos cooperativos não devem ser negligenciados no estudo de processos reativos, pois eles 
podem ser determinantes para o curso de várias reações. Verificamos, a partir de todos os 
resultados obtidos, que a natureza e força das interações intermoleculares podem alterar o 
arranjo das moléculas envolvidas no processo reativo e a molecularidade da reação em função 
da temperatura (por exemplo) e, com isso, alterar o mecanismo da reação. Constatamos, ainda, 
que o comportamento Sub-Arrhenius de muitos processos pode ser atribuído a mudanças de 
molecularidade no mesmo processo reativo a temperaturas distintas por efeitos de 
cooperatividade. Sendo que, a constante de taxa experimental para uma dada reação, obtida 
segundo o modelo de Arrhenius e representando um único mecanismo unimolecular, pode 
representar um valor que é média ponderada das constantes de taxa para mecanismo distintos 
com diferentes molecularidades, que podem ser acessados em função das mudanças de 
temperatura e ambiente químico oferecido.  
Os dados apresentados neste estudo alicerçam a nossa proposta para a origem da 
influência da temperatura nos processos químicos, especialmente em condições de 
ultraresfriamento: de que a temperatura favorece mudanças de arranjo molecular, alterando as 
possibilidades de caminhos de reação. Verificou-se que a temperatura não deve ser tratada 
apenas como um parâmetro de ajuste nas equações da termodinâmica e cinética, mas como uma 
variável que pode alterar o curso de uma reação. 
 Observou-se que, mesmo quando a formação de agregados é um processo endergônico 
(∆ܩ > Ͳ), teoricamente, a formação de clusteres através de interações intermoleculares pode 
ser entalpicamente dirigida (∆ܪ > Ͳ) e favorecida em termos da componente vibracional da 
entropia (∆ܵ௩௜௕ > Ͳ), com o aumento de moléculas no agregado. Assim, os efeitos cooperativos 
apresentam comportamento termoquímico semelhante ao dos efeitos hidrofóbicos, sendo 
favorecidos com a diminuição da temperatura, devido a diminuição da componente −ܶ∆ܵ na 
equação ∆ܩ = ∆ܪ − ܶ∆ܵ, uma vez que, comumente, ∆ܵ < Ͳ, para formação de agregados.  
Em termos topológicos, observou-se que o estabelecimento de interações 
intermoleculares com efeitos cooperativos sinérgicos vem acompanhado de um fortalecimento 
das ligações que caracterizam a interação. Para a formação de clusters de HF, por exemplo, o 
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aumento da dimensão do agregado acarreta no fortalecimento das ligações de hidrogênio, 
devido aos efeitos de cooperatividade. Em termos cinéticos, verificou-se que as constantes das 
taxas para transferência protônica em sistemas moleculares interagentes aumenta com a 
dimensão do agregado.  
Outro ponto importante constatado nestes estudos é que o efeito do solvente em reações 
nas quais o mesmo pode participar diretamente – tais como transferências protônicas em redes, 
AEE, etc –  altera o comportamento químico dos substratos, de modo que somente considerando 
o modelo de solvente implícito há insuficiência para a descrição dos fenômenos, por conduzir 
a equívocos na descrição das barreiras energéticas, das mudanças estruturais e, 
consequentemente, dos mecanismos reacionais. Verificamos que, como descrito na literatura, 
em muitas reações, o solvente pode se comportar como análogo à um organocatalisador, 
promovendo a reação por um caminho de reação alternativo e de mais baixa energia. 
Finalmente, ao aplicar todo o conhecimento adquirido sobre efeitos cooperativos ao 
longo dos trabalhos descritos na tese, foi possível estudar aspectos teóricos da captura de CO2 
por um líquido iônico, já descrito na literatura. Nesse estudo ficou demonstrado a importância 
dos efeitos cooperativos na estabilidade desses sistemas complexos. Assim, por meio do 
conjunto de métodos teóricos de análise, aqui explorados, foi possível realizar o design de 
líquidos iônicos verdes com grande potencial de capacidade quimissortiva de CO2, aliada à sua 
natureza biodegradável. Demonstrando uma característica promissora para o desenvolvimento 
de novos sistemas. 
A realização desse trabalho teve como produto prévio a publicação de um artigo em 
uma revista internacional45 (Physical Chemistry Chemical Physics) e outros dois artigos264, 315, 
relacionados ao tema da tese, já estão em fase de submissão para revistas, também de circulação 
internacional. Outros dois artigos, um sobre o rearranjo do hidroximetilcarbeno e outro sobre o 
estudo e design de LIs com capacidade quimissortiva de CO2, estão em fase de escrita. Além 
disso, outros dois artigos, com assuntos correlatos, mas não diretamente associados ao escopo 
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